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Os complexos FeI]CLH2+, e Fei n LH2+ onde LH2 é um
ligante hexadentado, 3,14-dimetil-4,7,10,13-tetraazahexedeca-3,13-
dieno-2,15-diona dioxima, foram estudados através das reações cru
zadas com os complexos, Co111(EDTA) , Co11 (EDTA) 2 , Co111 (OX) 3 e
Co111 (dipic) 2 •> Para as reações com o Co111 (EDTA) e Go^^dipic^/
em condições de pseudo-primeira ordem as cinéticas exibiram um
comportamento linearmente dependente das concentrações dos oxidan
III 3—tes, enquanto que para as reações com o Co (OX)3 , as cinéticas 
apresentaram um desvio no comportamento linear com relação as con 
centrações do oxidante.
Com um potencial variável de 0,12 V a 0,90 V, o
complexo de ferro pode ser usado, tanto como redutor, ou como oxi^
dante. No sistema de reação com o Co111(EDTA) , foi determinada
II 2+uma dependencia de pH para o complexo Fe Lí^ , em uma faixa com 
preendida entre 5,60 e 9,50 unidades de pH è um pKa de 7,83.
A redução do complexo de ferro(III) foi conduzida
II 2—através do complexo Co (EDTA) numa faixa compreendida entre
3,0 e 5,0 unidades de pH. Para este sistema foi determinada cine 
ticamente a constante de equilíbrio termodinâmica com um valor de 
4 - • ■ ~ -1,41 x 10 , para a região onde a reaçao ocorre com a especie com 
pletamente deprotonada do complexo de ferro. Foi determinada , 
também cineticamente a constante de equilíbrio termodinâmica onde 
predomina a espécie monoprotonada igual a 28,78, confirmando - se
também o potencial da espécie monoprotonada, (Fe1**^ *'3'^) +^/+ t
~ III 3—0,47 V. Para o sistema de reaçao com o complexo Co (OX)3 , foi
detectada a formação de um par iônico na faixa compreendida en
tre 2,60 e 4,50 unidades de pH, com uma constante de formação de
-1 ~par ioriico de 22,77 M . A  reaçao para este sistema foi realizada
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entre 2,60 e 6,98 unidades de pH, na qual foram observadas duas 
dependências de pH, a primeira branda e a segunda bastante acen 
tuada, sendo determinado o primeiro pKa do complexo de ferro , 
igual a 4,97. Para o sistema com o Co111(dipic)2, a reação foi 
realizada na faixa entre 1,0 e 4,0 unidades de pH, na qual foi 
também detectada uma dependência de pH.
As reações são discutidas nos termos da Teoria de
Marcus, onde para a espécie deprotonada Fe^L, a transferência de
elétron ocorre por um mecanismo de esfera externa, com um valor
6 — 1 — 1para k ^  médio de 3,23 x 10 M s . Entretanto, o mecanismo de 
reação para a espécie monoprotonada não estã em total concordân 
cia com a Teoria de Marcus, onde a transferência de elétrons, pro 
vavelmente ocorre por um mecanismo diferente daquele verificado
com a espécie deprotonada.
- - II 2+Ja para a especie diprotonada Fe LH2 , a concor
dância apresentada entre os valores calculados através das equa
ções de Marcus e os obtidos experimentalmente, para as razões das
constantes de velocidade de segunda ordem entre as reações com
- 3- -Co(EDTA) , Co(0X)3 e Co(dipic)2, indica que o provável mecanismo
de reação seja realizado por esfera - externa.
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ABSTRACT
The Fe^LH^* and Fe***LH2+ complexes, where is
a hexadentade ligand, 3,14-dimethyl-4,7,10-13-tetraazahexadeca-3-
13-diene-2,15-diona dioxime, were studied by the cross -reactions
TTT — TT TTT 3— TTT —with the Co (EDTA) , Co (EDTA) , Co (OX)^ and Co (dipic) ,
complexes. The kinetics for the reactions with Co'1''1'1 (EDTA) and
Co*'*''*' (dipic) 2 , under pseudo-first-order conditions, showed a li_
near dependence on concentrations of oxidants, whereas for the
III 3-reactions with Co (OX)3 , the kinetics showed a deviation on
linear behaviour in relation to concentration of oxidant. n
. The iron complex, with a variable potential between
0,12 V and 0.9 0 V,. can be used as much as reductant, or as oxidant.
In the reaction system with Co11'1' (EDTA) , over the pH range 5.60-
II 2 +9.50, a pH dependence was determined for Fe LH2 complex with a 
pKa of 7.83.
II 2 —The reduction of iron (III); complex by Co (EDTA)
complex was performed over the pH range.3.0 - 5.0. For this sy£
tem, a thermodinamic equilibrium constant was kineticaly determi_
4ned with a value of 1.41 x 10 for the range v/here the reaction
/
occurs with the iron complex as a completely deprotonated .species. 
Also, a thermodinamic equilibrium constant of 28,78 was kineticaly 
determined where the monoprotonated species predominates, in which 
confirms as well the potential of monoprotonated species ,
(Fe***^**!^) +^/+ ^ 0£ o.47 V. For the reaction system with Co*'1'*
3_
(OX)^  complex, a formation of ionic pair was detected over the 
pH range 2.60 - 4.50, with a formation constant of ionic pair of 
22,77 M ■*■. The reaction for this system was performed between




on pH, the first light and the second quite accentuated, so that
IIIthe first pKa of iron complex determined was 4.97. For the Co 
(dipic)£ system, the reaction was performed over the pH range
1.0 - 4.0, in which was also detected a pH dependence.
The reactions are discussed based on Marcus theory,
where for the deprotonated species FeIIL, the electron transfer
occurs by a outer-sphere mechanism, with an average value for kll 
g —1 —1
of 3.23 x 10 M s'. However, the reaction mechanism for the mo 
noprotonated species is not in total agreament with the Marcus 
theory, where the electron transfer, probably occurs by a disti_ 
net mechanism from that verified with the deprotonated species.
II 24-Now for the diprotonated species Fe LH2 , the 
agreement showed between the values calculated by the Marcus equa 
tions and those obtained experimentally, for the ratios of second-
order rate constants between the reactions with Co(EDTA) ,
3- -Co(OX)2 and Co(dipic)2 / indicates that the probable reaction me
chanism is realizad by outer-sphere«
1CAPÍTULO I
1 - Introdução
1.1 - Objetivo deste Trabalho
Todos os fenômenos que ocorrem ao nosso redor, se 
ja químico, físico ou biológico, obedecem âs leis naturais e un:L 
versais. Leis estas verificadas intuitivamente. A função do homem 
de ciência ê a de agrupar os fenômenos em estruturas ordenadas , 
dentro das quais as descrições ficam infinitamente elegantes, ló 
gicas e compactas„
A Teoria de Marcus, no campo da química inorgâni 
ba, no capítulo que trata das reações químicas com transferências 
de elétrons, nada mais foi do que essa percepção intuitiva da in 
terdependência, entre as leis cinéticas e termodinâmicas existen 
tes entre os reagentes, numa determinada reação. Teoria atualmen 
te confirmada, por inúmeros trabalhos experimentais.^ Essa teoria, 
a partir da segunda metade deste século, trouxe extraordinária oon 
tribuição ao estudo da química inorgânica. Outro fator que contri 
buiu decisivamente, na decifração dos mistérios que envolvem as 
reações químicas, foi o avanço tecnológico na ãrea da eletrônica, 
oferecendo meios para se medir fenômenos químicos até então impos 
síveis de fazê-lo.
0 objetivo deste trabalho, ê estudar o comportamen 
to cinético das reações químicas, entre o complexo de Ferro(II) - 
amino-imino-oxima e alguns complexos carboxilatados de Cobalto(III), 
em meio aquoso, bem como, estabelecer se possível, algumas rela 
ções com a Teoria de Marcus.
2As reaçoés de transferência de elétron se consti 
tuem dè suma importância, tãnto para a química pura, como para 
sistemas biológicos e catálise das reações redox de substratos or 
gânicos de interesse para a química fina.
31.2 - Tunelamento Eletrônico é Adlabaticldade
Tunelamento do elétron (Tunnelling) nada mais ê 
que uma expressão metafórica atribuída a um processo possível em 
mecânica quântica, mas não na mecânica clássica, pelo qual uma 
partícula pode penetrar em uma barreira de energia potencial e 
aparecer do outro lado, sem elevação suficiente da barreira de 
energia cinética. Pode-se pensar disto como uma manifestação da 
natureza de onda da partícula. Mas nem sempre estão envolvidos , 
uma simples partícula ou uma barreira bem definida. A barreira po 
de ser simplesmente um arranjo de um bloco fixo de moléculas e 
átomos, cuja energia potencial é maior do que a energia total me 
dida no sistema.
O processo de transferência de elétrons entre ãto 
mos ou moléculas desempenha funções extremamente importantes, tan 
to nos sistemas químicos puros, como nos sistemas físicos e biolo 
gicos, motivo pelo qual, logo após o surgimento da mecânica quân 
tica moderna, a idéia do tunelamento eletrônico jã foi formulada 
por Horiuti & Polanyi em 19 35. Eles usaram um diagrama (figurai), 
para discutir as exigências do movimento nuclear.
Na figura (1), a.energia potencial do movimento nu 
clear, de um sistema completo (doador, receptor e circunvizinhan­
ça) ê plotado contra a "configuração nuclear". Esta teria que 
apresentar uma infinidade de dimensões, da mesma maneira que hã 
























- Perfil da energia potencial de superfície dos reagen
tes R (o + Red-0 e dos produtos, P (Red, + O ) de
í1 - o X2uma reaçao de auto-troca de eletrons (AG = 0) como uma
função da configuração nuclear de todos os átomos do
sistema (A) = não adiabâtico; (B) = adiabãtico. (Ascur
vas são válidas para uma reação feita com aumento da
energia potencial).^
5abscissa ê apenas para servir de eixo representativo do movimento 
nuclear, a partir de uma configuração de equilíbrio inicial "A", 
para uma configuração de equilíbrio final "B". A figura 1 A mos 
tra a energia potencial, quando o elétron está no sistema doador, 
através da curva "R", e quando o elétron está no sistema receg 
tor, através da curva "P". As duas curvas são parabólicas, se as 
vibrações nucleares, acêrca da posição de equilíbrio são harmôni^ 
cas, seguindo a lei de forças de Hook. 0 deslocamento de "A" pa 
ra "B" representa uma mudança na polarização de equilíbrio na vi 
zinhança, isto ê, a alteração da posição nuclear causada pelo mo 
vimento do elétron do doador para o receptor»
A transferência de elétron ê um salto de R para P.
0 princípio de Franck-Condon,assume que a configuração nuclear se 
ja a mesma, imediatamente e depois de ocorrer a transferência do 
elétron. Pelo diagrama da figura 1, a transferência de elétron, ê 
por si só, obrigada a ser uma transição vertical, enquanto que, a 
conservação da energia requer que seja uma transição horizontal.
E a única possibilidade encontrada para satisfazer as duas exigên 
cias ê que o processo ocorra na configuração nuclear C, onde se 
cruzam as duas curvas,
Se a transferência de elétron no ponto C ê muito 
provável, o elétron pode ir e voltar várias vêzes enquanto o sisj. . 
tema ali permanecèr, Esse processo ê chamado de ressonância mecâ 
nica quântica de duas configurações eletrônicas, tendo a mesma 
energia, resultando disso, uma abertura (ou fenda) dos níveis de 
energia, uma mais alta e uma mais baixa como mostra á figura 1 B. 
Havendo nesse caso, um aplainamento transicional de R para P so 
bre uma ünica curva, Êsse nivelamento energético ocorrido no pon 
to C, ê chamado de processo adiabâtico, significando ainda que
6não ocorre o salto quântico do elétron. A teoria de Horiuti e Po 
lanyi é estritamente adiabãtica.^
O tratamento clássico do movimento do núcleo, na
vizinhança do ponto de interseção C (figura 1), pela mecânica quân
tica, prevê ainda para o processo de transferência de elétron, as
„ 2propriedades nao adiabaticas. Para definir esse processo, encon 
tramos na literatura, duas definições: uma enunciada pelos fís_i 
cos como segue; "Quando um sistema salta a partir de uma superfí 
cie solida adiabãtica para outra, passando através da região de 
interseção (ponto C, figura 1), o processo do salto ê chamado, de 
não adiabãtico"„ A outra ê própria dos químicos; "Quando a proba 
bilidade de ocorrer uma reação química, pela passagem do elétron 
ê pequena, em virtude dos saltos não adiabãticos na região de in 
terseção (ponto C, figura 1), a reação ê chamada de reação quími/ 
ca não adiabãtica.
Em 1954, R.A. Marcus, Zwolinski & Eyring and Weiss, 
aplicaram a teoria do tunelamento â transferência de elétron. Mais 
tarde R.A. Marcus, numa série de artigos extendeu grandemen 
te a teoria de transferência de elétron em eletrodos e em solução. 
Como se pode notar, a emissão de tais conceitos, provocou a aber 
tura de uma janela na ãrea dos estudos das reações químicas redox, 
cujas varias teorias acerca do assunto trouxeram contribuições va 
liosas para os estudos de Marcus e fundamentos básicos para a es 
truturação de sua teoria nesse campo.
0 diagrama de energia potencial (figura 1) repre 
senta uma reação simétrica homonuclear, como segue;
• ' 1
•f
Fe(OH2)g+ +*Fe(OH2)g+ Fe(OH2)g+ +*Fe(OH2)g+ (1)
red-^  ox2 ox^ red2
Ê uma representação simples, onde as energias dos potenciais
superfície são idênticas e possuem a mesma energia mínima (
ra 1 B). Para algumas reações simétricas, red^ e ox^ possuem
3mesmo ligante que red2 e 0X2«
81.3 - Teoria de Marcus
O modelo adiabãtico de transferência de elétron pe 
lo mecanismo de esfera externa, desenvolvido por Marcus e outros, 
prediz que existe uma relação simples entre a cinética de reações 
cruzadas homogêneas e os processos correspondentes de auto- troca 
eletrônica. Essa relação ê formulada comumente pela equação (2)
k12 ~ ( kll k22 K12 'f12* { *2*
onde:
log f12 = (log K12)2 /[4 log (k^k^/Z2) ] (3)
k-^ = constante de auto-troca da reação 1 (homonuclear) 
k22 = constante de auto-troca da reação 2 (homonuclear) 
k12 = constante de velocidade para a reação cruzada (1 e 2)(hete 
ronuclear)
K^2 = constante de equilíbrio para a reação cruzada (1 e 2)(hete 
ronuclear)
Z = frequência de colisões entre moléculas neutras em solução 
f = termo de correção para a diferença na energia livre de duas 
espécies reagentes.
9T Assim, na medida em que essa diferença se aproxima
de zero, o valor de f se aproxima da unidade. A aplicabilidade da 
equação (2), para dados cinéticos experimentais jã foi testada pa 
ra um grande número de casos. Observou-se com frequência que a 
equação (2) prevê um ajuste rasoâvel para os resultados experimen 
tais, isto é, os valores de frequentemente, estão na mesma
ordem de magnitude dos seus valores calculados, usando-se as cons 
tantes de auto-troca k ^  e k22* Entretanto, de algum tempo para 
cã, tem chegado com clareza âs nossas mãos, que hã um certo di£ 
túrbio em um grande número de reaçõès, para as quais, k^2 experi_ 
mental, estã em substancial desacordo com k^2 calculado. Para mui 
tas dessas formas, encontrou-se k^2 < k^2 calculado e a diferença 
entre esses, dois valores, aumenta com o aumento da constante de 
equilíbrio cinético,
0 princípio de Franck-Condon, prevê que durante a 
transição eletrônica de uma reação redox, a distância intemuclear 
e as velocidades nucleares não podem sofrer alterações. Entretan 
to um estado comum deve ser alcançado para cada reagente antes da 
transferência de elétrons. Dentro desse processo, para que esse 
estado comum seja alcançado, uma exigência é feita; a energia li 
vre de reorganização AG*, para mudar as coordenadas atômicas, par 
tindo dos seus valores de equilíbrio, para o complexo ativado, de 
ve ser calculada por alguma teoria. Vários pesquisadores se dedi 
caram a tarefa de calcular AG*.
Marcus alcançou pleno sucesso em sua teoria e seus 
5esforços confirmados . Ele propoe interações eletrônicas pequenas 
entre as espécies reagentes, tratando-se como esferas rígidas de 
raio a^ - e a2, dentro do qual não ocorre mudança de distância intef 
ratômica durante a reação.
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A energia livre AG* ê considerada compor-se de vã
- • 5 .... .....
rios componentes;
1. O trabalho requerido para transportar os reagen 
tes atê suas distâncias médias de separação ( a^ e a2 ) e para re 
mover os produtos para o infinito ( wr e - wp ) . Esses termos in 
corporam contribuições eletrostãticas e não polar.
2. A energia livre requerida para reorganizar as 
moléculas de solvente em volta dos reagentes ( a esfera ' externa 
de coordenação) e reorganizar a esfera interna de coordenação dos 
reagentes. Esses, são denominados XQ e X-^ respectivamente.
3. A energia livre padrão AG°. Essa ê a energia Li 
vre de reação quando os reagentes estão infinitamente distantes.
A soma (AG° + wp - wr ) ê importante desde que a energia livre pa 
drão de reação mantenha os reagentes a certa distância. Os termos 
w e XQ podem ser calculados com auxilio de equações padrões. O 
termo X-^, ê difícil de se calcular, necessitando de no mínimo um 
conhecimento de comprimento de ligação e constantes de força dos 
reagentes. Para as reações de auto-troca, AG° =0.
Marcus derivou a seguinte expressão;
wr + Wp , Xo + A1 AG° (AG° + wp - Wr)2 (4)AG* = --------  + -------  + ----  + --------:--------
2 4 2 4(Xo + Xx)
A energia livre AG* esta relacionada.com a energia 
livre de ativaçao (AGr através da equaçao (5))
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AG^ = AG* + RT ln ( ÍcT/h.Z) (5)
onde k ê a constante de Boltzmann, h ê a constante de Planck e Z 
representa a frequência de colisões entre dois reagentes em solu 
ção neutra ( Z = 10**M ^seg e AG* relaciona-se também com a
constante de velocidade através da equação (.6)
k = Z exp (—^ “0 (6)
,’JRT
Dessa forma torna-se possível em princípio calcular a constante 
de velocidade de uma reação redox por mecanismo de esfera exter 
na, a partir de parâmetros fixos não cinéticos, fato esse que re 
presenta um passo extremamente positivo. Entretanto, a idéia de 
senvolvida, teve como aplicação mais útil, os cálculos das cons 
tantes de velocidade de reações em termos de energia livre e cons 
tantes de velocidade de reações relativas. A equação (4) pode ser 
escrita da seguinte forma:
se o termo
A.-i . T A
AG* ~ w +( — -----)
4
( 8)
Nas reações redox de uma serie de reagentes relacionados com um 
reagente comum (sendo AG° a ünica variável), um plote de AG* v.s. 
AG°, espera-se uma dependência linear com uma inclinação de 0,5.
A análise pode avançar mais ainda: Considerando a 
seguinte reação cruzada,
Ox, + Red0 ----Red, + Ox~ v v (10)1 2 ^---- 1 2 12' 12
e a reação de auto-troca isotõpica relativa
Ox^ + Red^ ----^ Red^ + Ox-^  , (11)
i'
0xo + Red-, ----^ Red^ + 0xo , k (12)
a * s \ £ £ 22
Quando ê negligenciado o termo trabalho (w), e
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Combinando-se com a equação (7) obtem-se
AG^2 = 0,5AG^X + 0,5AG^2 + 0,5AgJ2 - 1,15RT log f (14)
ou a equação (2), a qual esta relacionada com as velocidades das 
reações de auto-troca e k22) é respectiva constante de equi­
líbrio cinético ( »
Um plote de CAG^2 + 1,15RT log f) v.s AG°2 darã 
uma relação linear, com uma inclinação de 0 ,50 e um intercepto tam 
bêm de 0,5 (AG^ + AG22) » -
A concordância entre os valores das constantes de 
velocidade calculadas e experimentais ê um forte indicativo para 
o mecanismo de esfera externa das reações redox. Contudo alguns 
trabalhos recentes indicam que o argumento se aplica também para 
as reações que envolvem a transferência de elétrons pelo mecanis; 
mo de esfera interna,*’
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1.4 - Reações com Transferência de Elétrons - Aspectos Teõ 
ricos
Estas reações envolvem uma interação bimolecular
7
direta entre um agente redutor e um agente oxidante. Elas se cons
tituem em um tipo de processo de oxidação-redução (redox), incluin
8do tanto os sistemas químicos como eletroquímicos. As velocidades
de reação desses processos, isto é, das reações com transferência
de elétrons, estão estreitamente relacionadas com a possibilidade
de uma barreira, devido a uma elevada energia de ativação. Torna-
se, obrigatório, para que haja a transferência de elétrons, que
5os reagentes estejam em contato um com o outro. Taube e colaboradores nos 
anos de 195 3-19 54, desenvolveram um estudo pioneiro estabelecendo 
que os processos redox, apresentam duas características, com ■ a 
probabilidade de haver dois tipos distintos de mecanismos de rea 
ção: um por esfera externa e outro por esfera interna.
1.4.1 - Mecanismo e Transferência de Elétrons por Esfe 
ra Interna
Esses processos químicos envolvem um estado detran- - 
sição binuclear. A união entre esses dois centros metálicos, ê e£ 
tabelecida por um ligante ponte, através do qual é feita a passa
gem de elétrons. Os primeiros estudos sôbre esse tipo de reações
5 ~foram feitos por Taube. Para ocorrer esse tipo de reaçao, e ne
cessârio que um intermediário seja formado durante o processo e
que um dos centros metálicos seja mais lábil, ficando o ligante
ponte preso ao centro metálico mais estável. 0 intermediário for
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mado geralmente possui um tempo de meia vida muito curto, dificul 
tando sua identificação. Entretanto, ultimamente vários grupos vèm 
se dedicando ao estudo cinético de reações com transferência de 
elétrons intramolecular, e conseguindo identificar intermediário 
com grande estabilidade. Neves e Wieghardt detectaram com auxílio 
da espectroscopia UV-Vis, um intermediário muito estável no qual 
ocorreu a redução do Ru(III) e a posterior transferência do elé 
tron via esfera interna.
Atualmente os pesquisadores tem empregado com mui^  
ta constância, complexos do tipo M^LM2^, Para realização desses 
estudos, onde e Mu, representam os cations metálicos oxidante e 
redutor com suas esferas de coordenação e L, ê o ligante ponte.
0 estudo das reações de transferência^ de elétrons 
assume uma grande importância, porque representa um passo elemen 
tar, no estudo das reações de transferência de elétrons intramole 
cular de esfera interna e apresenta uma oportunidade para estudar 
os fatores que afetam a transferência de elétrons, através de li_ 
gantes de diferente natureza química.
Em alguns casos, a reação de transferência de elé 
trons se faz diretamente de M^ para M2 por um mecanismo de união 
(coupling mechanism) através do ligante. Nesses casos a transfe 
rência de elétrons ê vista como se fosse via mecanismo de esfera 
externa, 0 ligante L serve principalmente para sustentar os dois 
centros reativos suficientemente próximos. Entretanto, ■. muitos 
outros sistemas estudados, os orbitais unem-se através de um sis 
tema de ligação dos ligantes, suprindo a rota para a transferên - 
cia de elétrons. Em muitos desses casos a transferência de elé 
trons pode ser descrita por um processo em duas etapas: a redução 
de L por M2, seguida da redução de M^ pelo anion radical L . Ê um
16
processo conhecido por mecanismo químico (Chemical Mechanism) co 
mo esta ilustrado no esquema abaixo
M^+LM^+ — ■ 1 N Mj+L“.M^m+1)+ — —— > M|m_1)+LM^m+1^+ (15) 
k-1
Os vários processos redox podem ser descritos como segue:
o
[ (NH3) 5CoCl ] 2+ + [Cr(H20)6 ] 2 + — ^  [ (NH-Q ^ CoIII:(ÜÍ.. .Cri:E(H20) g ] 4 +
complexo precursor (16)
TTT TT 4+ 4+ 
[(NH3) 5Co i Cl.. .Cr i(H20)5 1. -----> [ (NH3) 5Co . . .Cl.. .Cr(H20)5 ]
complexo ativado (17)
[ (NH3) 5Co. . .Cl. . .Cr (H20) 5 ] 4+ --- > [ (NH3) 5CoII...ClCrIII(H20)5] 4+
Complexo sucessor (18)
[ (NH3) 5 C o T 1 . . .ClCr II(H20)^ 5;] 4+ [‘-Co(H20) g ] 2+ + NH4+[ (H20) 5CrCl]2+
(19)
5
Foi demonstrado elegantemente por Taube e colaboradores que a 
ponte de cloro entre os dois centros metálicos ocorre antes que o
<-> 2+ . ■ J J 11Cr seja oxidado.
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1.4.2 - Mecanismo e Transferência de Elétron por Esfe 
ra Externa
As reações com troca de elétrons, por mecanismo de 
esfera externa se constituem no mais clássico exemplo de reações 
de transferência de elétrons. As velocidades e as energias de at_i 
vação de tais reações são de interesse considerável para as inves:
~ -r 12tigações químicas. Norman Sutin, idealizou.um modelo, o qual ê 
corretamente aceito, para as reações de troca de elétron bimolecu 
lar entre _ M ^ L 3+ e M^^Lg*, cuja sequência seguinte, o ilustra 
muito bem.
M (III)L3+ + M (II)L24~ 1 N  [ M (III) L | M (II) l>a J5+ (20) o o \  6 1 o
k-i
[ M (III)L6 I M (II) Lg ] 5+ — [M(II).L6 | M (III)L615+ (21)
[M(II)L. | M ( IIJ) L, ] 5+ rã^  M(II)Lf +-M(III)L?'' 2^2> 6 6 6 6
No esquQtia acima, primeiramente ê formado o complexo percursor (eq.20) 
pelos reagentes; a eq. 21 representa a transferência de elétron 
no complexo formado na etapa enterior, para, a partir dax, dar 
origem ao complexo sucessor; (eq.22).
Na terceira etapa está representada a dissociação 
do complexo sucessor dando origem aos produtos da reação redox.
v-
0 que caracteriza o tipo de reação por mecanismo
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de esfera externa ê a ausência da quebra de qualquer ligação quí 
mica e de alteração estrutural dos componentes do sistema reati 
vo, durante o processo de transferência e elétrons. Por esse moti
vo, se constitui num tipo de reação apropriado para os cálculos
5 ~de constantes de velocidade, fi evidente que alguma distorção na
esfera de coordenação interna, dos produtos da reação possa ocor
rer, devido à mudança do estado de oxidação apòs a transferência
de elétrons. Outros critérios são ainda aplicados em decorrencia
da caracterização acima: a) Na análise dos produtos da reação não
se observa troca de ligantes entre os reagentes; d) A transferên
cia de elétrons ê sempre mais rápida que qualquer substituição dos
ligantes envolvidos; c) A energia de ativação, para esse processo
químico, ê menor do que para aquele no qual ocorre quebra de liga
ção entre o metal e o ligante. Entretanto, nos processos de trans
ferência de elétrons, devem ser observadas as restrições impostas
pela barreira de Franck-Condon, as quais exigem um tempo de meia
vida curta para as transições eletrônicas, comparado com aqueles
para efetivar os movimentos nucleares. Portanto, a primeira esfe
ra de coordenação dos ligantes e a esfera de solvatação dos rea
gentes e dos produtos serão diferentes como uma consequência da,
reação redox. E apesar de; não haver, nem quebra de ligação, nem
formação de produtos, estruturalmente diferentes, daqueles empre
gados para reagir, nas reações por mecanismo de esfera externa,
uma reorganização do sistema, se faz imperativa antes da transfe
rência de elétrons, Semelhantemente,, deve ter lugar, uma polari
zação em volta dos reagentes, a qual ê sensível às cargas dos mes
mos, levando o sistema a um rearranjo, antes que ocorra a transfe
rência de elétrons, portanto de tal modo que as energias do oxi -
dante e do redutor nos seus estados de transição sejam idênticos,
Todos esses rea.rranjos se fazem necessários, para que sejam satis
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feitas as condições de conservação da energia. Possibilitando inclus.1
ve, se calcular as constantes de velocidade das reações de tran£
ferência de elétrons, se forem conhecidas as constantes, de equi
líbrio para a formação do complexo precursor (k^/k_^) e das bar
12reiras de rearranjos de Franck-Condon. Existem dois suportes 
teóricos, até certo ponto muito semelhantes, para explicar a trans 
ferência de elétrons pelo mecanismo de esfera externa: o processo 
não-adiabãtico, no qual tem lugar a idéia do elétron tünel e o 
processo adiabãtico, no qual tem lugar uma reorganização contínua 
dos reagentes via estado intermediário até atingir o estado final. 
A Teoria de Marcus propõe que as reações com transferência de ele 
tron sejam adiabãticas, onde a probabilidade dos reagentes serem 
transformados em produtos, seja unitária, ao longo do mais baixo 
potencial de energia.
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1.5 - Parâmetros de Ativação Termodinâmicos
Um dos fatores que exerce uma influência marcante, 
sôbre as leis de velocidade e o comportamento químico ê a tempera 
tura. Portanto, muitas informações a respeito do mecanismo de uma 
reação, podem ser reforçadas pelos parâmetros termodinâmicos, ain 
da que a forma da lei de velocidade por si sõ, raramente sofra al 
guma mudança.
A temperatura pode afetar a velocidade de uma rea
ção química de várias maneira, mas" o comportamento mais comum, ê




k = A* exp ---—  , . . (23)
RT
Arrheniús, relaciona a constante de velocidade k com a temperatu 
ra absoluta T*, e descreve o comportamento de um vasto número 
de reações químicas.
Um ploto de log. k v.s. T  ^ , ê linear, cuja incl_i 
nação ê -Ea/2.3R e o intercepto ê log A*. 0 fator exponencial, K  e 
a energia de ativação, E&, frequentemente, são constantes em uma 
faixa de temperatura moderada para uma da reação.
Considerando-se o esquema de reação abaixo:
A + B — — —  ^ ---- > produtos (24)
^----  ■
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--- / _ - • ...
0 complexo ativado Xr, esta em equilíbrio com os reagentes A e B,
e a velocidade da' reação V é o produto das concentrações de éqüjL
■4 *librio de XT e a velocidade especifica na qual o complexo ativado
ê decomposto, teremos:
k T [ X* ]
V = — ------  (25)
sendo:
[ A ] [ B ] (26)
entao
kRT Kp [ A ] [B ]
V = — ------------—  (27)
ICg = constante de Boltzmann; h = constante de Planck.
E dessa forma, a constante de velocidade de segunda ordem experi 
mental k é dada por:
k T
k = — — —  (28)
Considerando que a formação de um complexo ativado ocorra por um 
processo de equilíbrio envolvendo uma molécula quase normal , a
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energia livre de ativação pode ser definida como em termodinâmica 
normal,
AG^ = -RT ln Kjí = AH7* - TAS7* (29)
então:
V - k;BT ,-AG^ ' kBT ,-AH^ ,AS^ ^k = --  exp (--- ) = --- exp (--- ) exp (----) (30)
h RT h RT R
onde :
ln ;.+ A|í (equação de E^ ring) (31)
AG^ = àfíf - TAS7* , (32)
k_, = constante de Boltzman; h = constante de Planck.
4 4 ~AH^ e AS' sao entalpia e entropia de ativaçao respectivamente.
Um plote do ln k/T v.s.'T~^ (eq. 31) ê linear e a
• ^ t ™  «  I 4 (Jinclinaçao sera igual a -AH7* 3R
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Os estudos relacionados com o efeito da temperatu
ra sôbre a velocidade de reação, desempenhaiú um papel importante
no sentido de orientar os trabalhos com os reagentes no seu esta
do excitado. A excitação de um eletron de um orbital de energia
baixa (ligante) para outro de energia mais alta (antiligante) re
duz o potencial de energia de ionização e aumenta a afinidade ele
trônica da molécula, como ê mostrado na figura (2). Assim, em um
estado eletronicamente excitado, espera-se que tanto o redutor co
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- Diagrama esquemático de um orbital exibindo o decresci^
mo do potencial de energia e o aumento da afinidade ele
trônica com a excitação de uma molécula; b e a são os
orbitais moleculares, mais alto ocupado (ligante) e o
mais baixo desocupado (antiligante). , em uma molécula
13no seu estado fundamental.
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1.6 - Efeito da Força iônica
0 estudo da força iônica tem como seu principal ob 
jetivo, verificar e esclarecer o valor das cargas dos íons reagen 
tes de um sistema, químico.
0 efeito da força iônica sôbre as constantes de ve 
locidade de reação entre os íons, pode ser convenientemente calcu 
lado pela seguinte expressão:
1,02 Z Z /T~ n ,, 
log k = log k +  — ------ (33)
°  1 +  rr
onde:
ZA e Zg = cargas dos íons reagentes
kQ = constante de velocidade para uma força iônica zero
k = constante de velocidade para uma força iônica qualquer.
Um piote do log k v.s. /l~ /(I + /l~ ), fornece o 
valor do produto Z Z , cuja inclinação obedece ao valor relativoA  D
das cargas individuais dos reagentes, então:
a) Reagentes com cargas opostas, Z^ Z0 serã negati 
vo e aumenta na força iônica, o que implicará na diminuição da velocida 
de de reação,
b) Reagentes com cargas iguais, Z^ ZB será positi 
vo, provocando um aumento na velocidade de reação, sempre que hou 
ver um aumento da força iônica,
26
A inclinação reflete também, os valores absolutos 
das cargas dos lons, de tal maneira que, quando uma (ou ambas) , 
as cargas tiver um valor zero, o valor da inclinação serã também 
zero, indicando que a reação química ê independente da força iôni 
ca.
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1.7 - Complexos de Ferro
»
Os complexos de ferro nos estados de oxidação +2 e
+3, com os ligantes do tipo fenantrolina, bipiridina e oxima- imi^
no, apresentam a configuração de baixo spin cujo estado fundamen^
tal, ê como uma mistura dos estados excitados do íon livre e o
termo fundamental do deslocamento ê As configurações e d**
2 1(baixo spin) apresentam como estado fundamental os termos I e I
respectivamente. As transições esperadas são aquelas onde não ocor
6re a troca de multiplicidade de spin. Para um íon d ' de . baixo 
spin, o termo "^1 se desdobra conforme a figura (3) , onde são obser 
vadas duas transições de menor energia. Para um íon d^ de baixo
spin, o efeito de Jahn-Teller e as transições proibidas contribuion
~ 14para o alargamento da banda de transiçao (figura 4).
1.7.1 - Química dos Complexos de Ferro-Oxima
As oximas são ligantes relativamente novos. Os ani 
ons oximatos possuem uma concentração localizada de carga-negati-
va, sobre o ãtomo doador e um N. fortemente cromóforo, provido de
_ 15
uma interaçao segma metal-ligante, tambem bastante forte. Den
tre os ligantes do tipo oxima, destacam-se: o ligante tridentadè^
2- (2-aminoethyl) imino-3-butanona oxima (=HL) , figura (.5), o qual 
contem em sua estrutura, um grupo amina, um imina e outro oxima ; 
o segundo é o ligante hexadentado^, 3,14-dimethyl-4,7,10,13-te - 
traazahexadeca-3,14-diene-2,15-dione dioxima (F^L)(figura (6)), o 
qual ê descrito como sendo derivado do ligante tridentado.
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FIGURA 3 - Diagrama de níveis de energia para uma configuraçãod^.
29




FIGURA 5 - 5a = ligante hexadentado E^L onde L = oxiraa-imino-ami- 
no.
2+5b = complexo Fed^L) (ferro-amino-imino-oxima dipro 
tonado).
.31
■ i R NOH
(6)
R
n n h 2
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A maioria dos estudos envolvendo complexo de metais de transição
16com estes ligantes foram feitos com o níquel , havendo portanto-,
pouquíssimas informações de estudos sôbre os complexos de ferro - 
7oximas.' Encontra-se na literatura, estudos espectroscopicos e e£
trutural do complexo ferro(II)-oxima com o ligante vic-dioxima ,
(Fe(HvdO), onde -E^vdO é um vic-dioxima e D ê um ligante axial
7neutro (geralmente uma amina) .•
0 ... Hv — 0
Fa(Hvdo)gD2 (7)
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Outros trabalhos relatara estudos estruturais para o Fe(Hniox)2 




Alguns trabalhos sobre espectros de absorção de com
plexos ferrosos de dimetilglioxima foram realizados por Jillot e
~ 7Williams nos quais a absorçao rnaxima depende da natureza do ligante axial.
As investigações cinéticas do complexo Fe(II)H2L2+
+ ' 7tiveram início muito recentemente, feitas por Laranjeira e Lappin
fazendo-o reagir com o níquel complexado ao mesmo ligante (H2L).
A importância desse ligante, ê a de formar, geralmente, complexos
octaêdricos termodinamicamente estáveis. Em um estudo termodinânvi
co detalhado sobre o complexo Fe(.II)H2L, apresentado por Chakra 
15 17vorty e outros ' , o (Fe(II)H2L)(CIO^)2, e diamagnetico, exibe
duas bandas eletrônicas intensas em solução aquosa (515 nm, e =
6300 M ^cm 434 nm (ombro), e = 2000 M*"^ cm *) , atribui-se que
essa transição eletrônica na região do visível, seja uma transfe
rência de carga metal-liganteMohanty e Chakravorty, determina
ram também as duas constantes de dissociação ácidas, pK-^ (4,7 5) e
2+  -pK2(.7,45) do complexo (Fe(II)H2L) , por metodo titulometrico
Fe (II) (H0L) 2+ ---^  (Fe (II) HL) + + H+, K, (34)
2 ^ --- 1
7
Fe(II) (HL)+ -- Fe(II) (L) + H+, K0
---  2
(35)
........   ^ 37 ' - •
Os estudos de voltametria cíclica do complexo.
2+ ,
(Fe(II)(H2L)) , foram feitos em meio tamponado, em uma largâ fai
xa de pH. 0 par redox revelou um equilíbrio com dependência da
concentração de hidrogênio (pH)
(A) (Fe(III)L)+ + e" + 2H* --Fe(II)(H„L)2+ (36)
^ — —  1 
em pH < 4.1
(B) (Fe(III)L+ + e~ + H+ — — ^  Fe(II)(HL) + * (37)
^---
entre pH < 4,6 e 6,6
(C) Fe (III)Í1’ + e" ---^  Fe (II) L ' (38)
--- ,
em pH > 8,2
Os resultados dos estudos de voltametria cíclica e dos estudos c_i
nêticos, indicam a presença de diferentes espécies de Fe(III): de
+ 2+ pr o tonado, (Fe (II]) L ) e protonado, (Fe(III)LH2 ) . Entretanto, exis
te muito poucas informações na literatura a respeito dos corres
pondentes complexos de Fe(III)L+. Os primeiros trabalhos cinêti
cos e eletroqulmicos, foram realizados por Laranjeira e Lappin ,
através da reação de transferência de elétrons, entre o complexo
- 18ferro (III)-amino-imino-oxima e ãcido ascõibico. Embora o complexo 
Fe(III)L+, não tenha sido isolado na forma pura, nesse trabalho , 
os autores o prepararam, por oxidação química ou eletroqulmica em 
solução aquosa, a partir do correspondente co,plexo Fe(II)L. Cha 
ma-se a atenção nesse trabalho, para o fato de que as cons 
tantes de velocidade de segunda ordem apresentam uma for 
te e complexa dependência sobre o pH, sugerindo que, efeitos de
34
duas protonações, estão envolvidos na lei de velocidade da reação.
0 ácido asco.rbico ê conhecido por mostrar comportamento de proto 
nação, rta faixa de pH estudado (1,75-6,0) com um pKa 4,03, e portan 
to, dessa maneira, a segunda protonação ê atribuída â presença da
-• I O
espécie Fe(III)-oxima-imino-amino, com um pKa de 2,43.
Os valores dos potenciais (V v.s. E.N.H.) dos pares 
redox, medidos em solução de NaCl 0,1 M, estão descritos na tabe 
la (1) .
V = voltagem
E.N.H = eletrodo normal de hidrogênio,
Tendo em vista a presença da espécie Fe(III), com 
um pKa 2,43, foi calculado o seu potencial redox com o uso do e£ 
quema abaixo;
Fe(m)ijh2+ - ■ ■ N  Fe (III) L+ + H+ pKa = 2,43; (390
+
Fe (III) L+ + e" + H+ • - ■ .N Fe(II)LH+ E°= 0,59 V (40) ' -
^---
Fe(III) LH2+ + e~ — — ^  Fe(II)LH+ E°= x ' (41) '
’S ---
&E = (x - 0,59) (42)'
e da relação termodinâmica dos potenciais com a constante de equi 
líbrio ( K ) das reações redox.
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log K = (4 3) 
a 0,059 . ....  : ....  ....
(pKa = 2,43 ---^>-log Ka = -2,43)
x = 0,45 volts
2 +Os estudos da reaçao entre os complexos, Ni(IV)
2 +  7 *e Fe(II)LH2 (L = oxima-imino-amino), mostraram resultados este
quiomêtricos consistentes com a equação apresentada a seguir:
Ni(IV)L2+ + 2Fe(II)LH2+ - ■ ^  Ni(II)L + 2FeI3:lL+ + 2H+ (4 4)2 ^ ---
Outro, ponto importante apresentado nos estudos cinéticos da rea 
ção acima citada, foi a verificação de uma dependência de pH, en 
volvendo duas protonações no complexo Ferro-oxima-imino-amino , 
onde aparece, uma inflexão levemente acentuada, correspondente â 
primeira protonaçao, seguida de outra inflexão, fortemente acen
7
tuada, a qual corresponde a segunda protonaçao.
36
TABELA 1 - Potenciais dos pares redox do complexo Ferro-oxima-ind 
no-amino ( V versus E.N.H., 25°C).
Par Redox E°, 29 8 (V)
+ 2+ FeL - FeLH* 0,90 (a)
FeL+ - FeLH+ 0,59 (a)
FeL+ - FeL 0,12 (a)
2+ +FeL - FeLH 0,45 (b)
17(a) = Calculados por voltametria cíclica
(b) = Estimado a partir das equações 39 e 40 combinadas
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1.8 - Química dos Complexos de Cobalto
0 cobalto se caracteriza por possuir os estados de
— 7 6oxidação, +2 e +3, (d e d respectivamente) que o conduz a atuar
como alto e como baixo spin mesmo quando complexado com ligante
de campo forte. Nas reações de redução do Co(III) (baixo spin) ,
para Co(II), ocorre uma mudança para alto spin. Esta mudança ê
acompanhada de um rearranjo no orbital eletrônico, que deve ocor
rer em duas etapas, como mostra a equação (45).
Co (III) (t2g6eg°) + e - —  ^  Co(II) (t^eg1) — ^  Co(II) (t2g5eg2)
(45)
Por este motivo, as constantes de velocidade de 
algumas reações de esfera interna podem ser racionalizadas, consi 
derando as configurações de elétrons dos metais e os orbitais en 
volvidos. Uma compreensão relativa, das constantes de velocidade, 
para algumas reações de esfera externa, ê possível usando a sim 
pies premissa de que, a adição ou remoção de elétrons, é mais fã 
cil, do orbital t2 do que do orbital eg.
No orbital t2 está envolvido um elétron não ligan 
te, enquanto que no orbital eg, estã envolvido um elétron antili 
gante, o qual exerce um maior efeito sôbre o comprimento da liga 
ção.
A tabela (2), mostra para efeito de comparação, as 
constantes de velocidade redox de segunda ordem, para algumas rea 
ções de esfera externa de cobalto e rutênio.
38
TABELA 2 - Constantes de velocidade redox (k, M ^seg para algu 
mas reações de esfera externa de cobalto e de rutênio^
Par Redox k, para M = Co k, para M = Ru
M(NH3)g+ - M(MH3)g+ < 10 9 8 x 102
2+ - M 3+ 2 x 10 5 2 x 102w li 2 6 n ^ ...
Mbipy2+ - M,. 3+ , c ,rt83 bipy3 15 > 10
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As constantes de velocidade de auto-troca no siste
ma Ru11 - Ru111, t2^6 - t2g5, são muito mais altas do que as cor
II III
respondentes para o sistema Co - Co ' t2g5eg2 - ^ g 6- A dlf£ 
rença ê radical nas configurações eletrônicas dos dois estados de 
oxidação do cobalto. Tanto assim, que a situação pode ser repre 
sentada como no esquema seguinte;
'y , <■) ,
CoíNH^)^ alto spin --- ^  Co(NH3)g baixo spin, (46)
C o(NH^) baixo spin + CoíNH-^g* baixo spin —-— ^
Co(NH3)g+ baixo spin + CO(NH3)g+ baixo spin, k2 (47)
Co(NH0)^+ baixo spin —  ^ Co(NH_,)?+ alto spin (48)J b ^ ---  J o
A combinaçao de um desfavoravel com uma etapa de velocidade de
15terminante k2, pode explicar uma constante de velocidade que e 10
~ - 2+vezes menor do que para a transferencia de eletron do RuíNH^Jg ,
Ru(NH3)g+, onde tais problemas não surgem, porque ambos possuem
~ 5a configuraçao de baixo spin no estado fundamental.
A química dos complexos de cobalto estã estreita -
mente relacionada com as duas configurações eletrônicas apresenta
6 7 -*das pelo cobalto (d e d ). O cobalto (III) ê extremamente estã
vel na presença de ligantes de campo forte, mas na ausência des
tes ê um forte agente oxidante. Os complexos de Co(III) tendem ser
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de baixo spin, exceto quando estão na presença de ligantes de cam
— 6po fraco. Na configuração d , os complexos octaêdricos com ligan 
tes de campo forte, dão lugar a uma maior estabilidade do campo 
ligante.
0 cobalto(II) ê estável em solução aquosa, porém,
na presença de ligantes de campo forte, se oxida facilmente para
19formar complexos de Co(III),
Para os complexos de Co(III) de baixo spin, são es 
.peradas duas transições;
\  — ------ *  \lg lg
1, ----—--- -> 1T0
lg : 2<3
1.8.1 - Química dos Carboxilatos de Cobalto
Embora exista- à disposição, um conjunto de diver 
sos sistemas descrevendo que a redução do cobalto(III), por meca 
nismo de esfera interna, ê notadamente acelerada por um grupo car 
boxilato, quando este ocupa uma posição limite na esfera de coor 
denação, ou pòr um ligante relacionado, virtualmente, todos os ca 
sos, vão cair, em uma das duas descrições abaixo;
a) Na primeira categoria, são substituintes doado 
res, que estão disponíveis para a quelação com o centro redutor.
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Presume-se que, o aumento no processo de transferência de elétrons, 
ocorra devido ao aumento da constante de associação de um comple 
xo precursor binuclear.
b) No outro grupo, são ligantes, nos quais uma fun 
ção insaturada do doador, tal como, a carboxila ou o nitrogênio.da 
piridina, fica em conjugação em a carboxila coordenada. Presume-
se que estes ligantes aumentem a velocidade interna de transferên
20 ' ~  cia de eletrons do precursor. As investigações com os carboxila
tos de cobalto, levaram â construção de excelentes modelos para
as demonstrações de reações redox por mecanismo de esfera interna,
-  21 20 como esta exemplificado nas figuras 8a e 8b . A  figura 8b se
constitui em um exemplo de intermediário, no qual, o cromo ê ata
cado, tanto pelo grupo carbonil adjacente ligado ao cobalto(III),
como também pela ligação ir , do anel piridínlco. A intervenção de
um intermediário com essas características acelera a velocidade
da reação e torna consistente as observações acima. Para esse tra
balho, foram escolhido três complexos de cobalto(III), todos elés
- XXX “possuindo grupos carboxilatos em suas moléculas; Co (EDTA) =
III 3-etilenodiaminotetraacetatocobaltato(III); Ço (OX)3 = tris(oxa- 
lato) cobaltato (III) ; Co111(dipic)2 = bis (dipicolinato) cobaltato(III), 
representados pelas figuras, 9a, 9b e 9c.
(EDTA)4- = lon etilenodiaminotetraacetato 
2 -(OX) = lon oxalato







-8a = y-carboxilato)-di-y-hidroxo-bis[triaminocobalto 








9a = Co111 (EDTA) " ; 9b = CoJ’J'x (OX) ^  e
2
III 3-
T T T —9c = Co (dipic)0 .
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Desses três complexos de cobalto(III), o etilenodiaminotetra- ace 
tatocobaltato(III) e o tris(oxalato)cobalto(III), merecem algumas 
considerações.
O [Co(EDTA) ] pode ser ilustrado segundo a rea 
ção (49) , na qual se nota que esse complexo atua como uma base em
CoYOH2“ --Pií— .X  CoYH-,0- pH<3 N. HCoYH^O (49)
x:---- - * 's-----  1
pH>8 pH>3
pH acima de 8 e como um ácido abaixo de pH 3,0, porêm o equilíbrio
é tão rápido que as duas porções, básica e ácida, não coexistem
22 23 5em solução em quantidades apreciáveis ' ' . A região de pH 3,0
- - 22coincide com o pK^ do grupo acido carboxilico livre
3—Quanto ao complexo [ Co(0X)3 ] , tem sido estensi 
vãmente estudado como um exemplo de comportamento geral de oxala
to coordenado, que pode sofrer fotólise. Recentemente, num traba
3— ~
lho sôbre fotólise de [ Co(OX)^ ] , em presença da sOluçao
-3 - -3 x 10 M de acido oxalico foram caracterizados alguns aspectos
de comportamento de uma espécie intermediária formada no siste 
ma^'^. Em outro trabalho, realizado por G. B. Porter e colabora- 
dores, foi proposto um mecanismo para complexos de Fe(III) e
Co(III), para uma decomposição fotoqulmica, desses metais quando 
formam complexos com oxalato
M(C2°4)3~ + h v (50)
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C20~ + M(C204)3“ --- > 2C02 + M(C204)2" + C204“ (51)
-  ^ 26 2- onde o que aparece de importante ê o íon divalente , C204 cujo
rendimento quântico ê o dobro do rendimento quântico primário.
Outra tentativa de interpretar a decomposição do
tris(oxalato)cobaltato(III) em solução aquosa, ê dada pelo esque
25ma a seguir, em termos de equilíbrio
Co(C204) 3_ + H+ ^ N Co(C204)2r (C^ ) 1 (H20) 3~ + H+ N N
Co(C204)11(HC204)1(H20)2~ (52)
onde a conentração de Co(C204)^ ( C 204)^ (H20)3 ê muito pequena, 
não ultrapasando 1%.
i = grupo oxalato monotentado
ii = grupo oxalato bidentado
27Demas e Adamson , em estudo detalhado com alguns complexos de
~ 3-oxalatos, concluem que a decomposição do Co(OX)^ , a luz ambien
te, bem como na regição do visível, compreendida entre 430 e 480
nm, pode ser negligenciada. Nessa região ocorre a banda de mais
alta energia (436 nm) e na região onde ocorre a banda de mais bai
3- -xa energia (605 nm) o CoíOX)^ e completamente fotoinativo«
Os potenciais dos pares redox dos complexos-
_/2_ 3_/4_ -/2-
Co(EDTA) ' , CoíOX)^ ' e Co(dipic)2 sao apresentados na ta 
bela 3.
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TABELA 3 - Potenciais dos pares redox, dos complexos: etilenodi- 
amino-tetraacetatocobaltato, tris(oxalato)cobaltato e 
bis(dipicolinato)cobaltato.
Par Redox E°, volts Ref,
TTT — TT 7 —Co (EDTA) - Co (EDTA) 0,38 25
Co111 (OX) - Co11 (OX) 2” 0,57 25-
Co111 (dipic) 2 - Co^ídipic)^ 0,745 28
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2 “ Parte Experimental 
2.1- Instrumentaçao
As medidas cinéticas foram feitas usando-se um es 
pectrofotômetro Shimadzu, modelo UV-119, equipado com registrador 
RB 101 E.C.B. (Equipamentos Científicos do Brasil), células de vi_ 
dro com caminho ótico de l(um) centímetro.
A temperatura, na maioria dos casos, foi mantida a 
25°C, através de um termostato Haake F.J.-e um criostato Ética 
(Equipamentos Científicos). O sistema Fe(III)-amino-imino- oxima 
v.s. [Coídipic^l foi estudado, à temperatura de 11°C, apenas a 
dependência da força iônica foi realizada a 25°C, em pH 2,20, on 
de a velocidade de reação diminui com relação aos pH's mais baixos.
As pesagens foram feitas em balança analíticas Me 
tier, modelo AE 100. O pH das soluçoes foram medidos, parte em um 
pH metro Micronal B 375 e parte em um pH metro Allem-Mar.
Os espectros infravermelho foram tirados em um es; 
pectrofotômetro Perkin Elmer modelo 781,
2.2 - Materiais
Os reagentes: hidróxido de sõdio, ãcido clorídri - 
co, biftalato ãcido de potássio, carbonato de bãrio, etanol, eter 
etílico, persulfato de sódio, ãcido ascórbico, resina aniônica e
CAPÍTULO II
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catiônica, sílica gel para coluna cromatográfica, dioxido de chum 
bo, cloreto de cobalto(II) hexahidratado, oxalato de potássio mo 
nohidratado, ácido etilenodiaminotetraacêtico, carbonato de sódio 
anidro, ácido pirazina 2,6-dicarboxílico, ácido oxálico, fosfato 
de potássio mono e bibãsico, foram adquiridos da Merck. Cloreto 
de sódio e nitrato de sódio, adquiridos da Vetec. Nitrato de co 
balto de procedência Riedel e ainda, peróxido de hidrogênio a 30%, 
ácido acético glacial e hidróxido de amonia, procedentes da Qeel- 
Industrias Químicas S,A.
2,3 - Sínteses
2.3,1 - Síntese do Ferro(II)-amino-imino-oxima 
2 .3 .1.1 - Preparação do ligante LH^
29O ligante. LI^ , foi preparado através da dissolu 
ção de 10,1 g (10 moles) de 2,3-butanediona-monoxima (sigma) em 
100 ml de éter desidratado ( M & B, proanálises) e da adição de
7,3 ( 5 moles) de trietileno tetramina (B.D.H., Tecnical). A mis 
tura foi submetida a refluxo durante 1,5 horas. Após 25 horas de 
repouso a temperatura ambiente, foi filtrado um produto branco 
cristalino, o qual foi lavado com (álcool) e éter etílico, e en 
tão seco em um dessecador. O composto foi guardado em um recipien 
te muito bem vedado para evitar hidrólise.
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2 .3 .1.2 - Preparação do complexo FeI]XH^. (ClO^ ) 2
■ ' j 
IIO composto de ferro(II), Fe LH2(C104)2, foi prepa
15 „ „
rado através da adiçao lenta de l>g de H2L (3 m moles) a uma so 
lução contendo 1,18 g de sulfato ferroso amoniacal em 20 ml de 
água destilada, com agitação constante. Foi adicionado em seguida 
alguns mililitros de uma solução saturada de perclorato de sódio. 
Lâminas violeta (rômbicas) foram depositadas e então filtradas, la 
vadas sucessivamente com água destilada fria, etanol e éter, De' 
pois foi levado, a secar em um dessecador, O dados da microanãljL 
se foram satisfatórios ( C = 29,10; H: = 4,71; N = 14,69), Calcula 
dos para o Fe11(LH2)(C104)2 ; C = 29,57; H = 4,93 e N = 14,78, h 
figura (10) ê o espectro eletrônico do complexo ferro(II)-oxima - 
imino-amino (FeIILH0)2+; = 515 nm, e = 6300 M *cm * apresenta uma£• iLlâX
segunda banda (ombro) em 436 nm, e = 2000 M *s \  A banda localizada na 
região - 515 nm, pode ser atribuida categoricamente, a uma transi 
ção de transferência de carga do orbital t2^ do metal, para o n£ ; 
vel de mais baixa energia do orbital ir diimino, A origem do ombro 
( ~ 436 nm) é menos conhecida,




(BaCo(CiqHi2N20q). 4h20) foi preparado pelo metodo de Moeller.
■*
Foram misturados 1,19 g de carbonato de cobalto(II ) 









FIGURA 10 - Espectro de absorção do complexo de Ferro(II)-oxima -
II 2+ ~imino-amino (Fe kfi^ ) em solução aquosa.
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e 15 ml de água destilada.
A solução resultante mantida sob agitação, foi aque 
cida atê 75°C. Cessada a evolução de dióxido de carbono, foi adi_ 
cionado 2,5 ml de perõxido de hidrogênio a 30%,
Â mistura, agora agitada vigorosamente, foi adicio 
nado 0,87 g de carbonato de bário (0,005 mol) . Novamente, após a 
evolução de todo o dióxido de carbono, a solução foi filtrada.
Mantendo-se sob vigorosa agitação, o filtrado foi 
lentamente adicionado a 425 ml de etanol. O precipitado resultan 
te foi filtrado, lavado duas vezes com 6,25 ml de etanol e seco 
a 50°C por 24 horas.
Os espectros das figuras 11 e 12 mostram a identi 
ficação do complexo etilenodiaminocobaltato ' ([ Co(EDTA) ] ) .
2.3.3 - Síntese do carbonato de cobalto
Forám adicionados a uma solução saturada (24 gra 
mas em 240 ml de água); de carbonato de sódio anidro, 39,96 gramas 
de cloreto de cobalto(II) hexahidratado. Durante a adição, o sis 
tema foi mantido aquecido, o que provocou certa efervescência. 
Após ferver a solução durante 15 minutos, sob agitação constante, 
foi formado, um sólido, que a seguir foi filtrado, lavado com água 















2.3.4- Síntese do complexo; Tris(oxalato)cobaltato(III) 
de Potássio
0 complexo, tris(oxalato)cobaltato(III) de potássio 
(K^CoíOX)^. 31^0) foi preparado de acordo com os procedimentos de 
Moeiler„
Foram colocados, em 50 ml de água destilada, 2,52g 
de ácido oxãlico (H2C204.2^0) e 7,37 g de oxalato de potássio 
(K2C2O4.H2O). Após um aquecimento brando, foram adicionados 2,38 g 
(0,02 mol) de carbonato de cobalto (CoCO^).
A mistura foi resfriada e sob agitação vigorosa fo 
ram adicionados lentamente, 2,39 g de dióxido de chumbo e 2,5 ml 
de ácido acético glacial gota a gota. Foi mantido ainda a agita 
ção por l(uma) hora. A coloração'passou de vermelha para um verde 
intenso. Foi filtrado o excesso de dióxido de chumbo e ao filtra 
do foi adicionado 50,0 ml de etanol. O complexo, tris (oxalato)co 
baltato(III) de potássio, precipitou imediatamente em forma de 
agulhas verde-esmeralda, sendo este sensível a luz e ao calor.
Os espectros UV-vislvel (figura 13) e infraverme - - 
lho (jfigura 14) confirmam o complexo sintétisado, 0 mesmo apresen 
t.ou um comprimento de onda máxima em 425 nm e um coeficiente de 





















































2.3.5- Síntese do complexo Bls(dipicolinato) cobaltato (III)
0 complexo bis(dipicolinato)cobaltato(III), foi pre
32 33parado segundo o metodo seguinte. '
Foram adicionados 10,00 g de ácido piridin-2,6 di. 
carboxílico em 10,0 ml de água destilada e a essa mistura foi 
adicionado 200,00 ml de hidróxido de amónio, submetendo-se a um 
aquecimento entre 60 e 70°C até secura. Em seguida foi adiciona 
do 50,0 ml de água destilada e novamente levado â aquecimento 
até secura. Esse procedimento foi repetido mais uma vez,
O produto foi dissolvido em 50 0,0 ml de água desí 
tilada quente. Após resfriada essa solução, foi adicionado sob 
agitação constante, uma solução de nitrato de cobalto (.8,70 g de 
Co (NO^ ) ^ . 6H2O dissolvidos em 10,0 ml de água destilada).. A mistu 
ra permaneceu sob agitação durante l(uma) hora. A seguir, foram 
adicionados 50,00 ml de peróxido de hidrogênio 30% e deixada em 
temperatura ambiente durante 4(quatro) horas sob agitação modera 
da.
A solução resultante da filtração foi aquecida sob 
agitaçao, entre 6.0 e 70 C ate turvar, resfriada e deixada a tem 
peratura ambiente durante várias horas, formando-se novo precipi 
tado, o qual foi filtrado e lavado com etanol e éter. Produto adi
r.'
cional foi ainda obtido com nova recristalização da. solução mae ,
0 complexo, bis (dipicolinato)cobaltato(III) foi 
confirmado pelos espectros UV-visível (figura 15) e infravermelho 
_ v' 
(figura 16).-Q complexo que possui uma coloração vermelha escarla 













coeficiente de absortividade ( e ) de 6 30 M ^cm \  de conformida
33 .........
de com a literatura.
~ 2—2.3.6 - Preparaçao do [ Co(EDTA) ]
Foram misturados 0,028 gramas de CoC^ôF^O com 
0,0608 gramas de etilenodiaminotetraacêtico dissódico em 20 ml de
ãgua destilada. Na mistura acima existe 20% de H2Na2EDTA Merck em
~ 2 — excesso. A padronização do [ Co(EDTA) ] , assim preparado, foi
feita por espectrofotômetro.
2.3.7 - Oxidação do Complexo de Fe11!.!!2*
A oxidação do ferro (II) -oxima-imino-amina é descri 
ta através das equações seguintes:
II NaCl04 
Fe(aq) + H2L ----- ^  Fe(II) (LH2) (C104)2 (53)
TT 94. (^^4 ) + 4-
Fe (LH2) , X ----Fe(III)L + 2H (54)
^ em
excesso
onde o oxidante (NH4)S20g foi usado em grande excesso.
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A separação do complexo fêrrico foi obtida usan 
do-se uma coluna aniónica, ativa com hidróxido de sódio 2 M e la 
vada com ãgua destilada. Depois deixou-se a coluna em repouso, em 
contato com uma solução 1 M de NaNO^, durante 3 (três) horas. Es 
se repouso ê importante no sentido de que todo o teor básico da 
coluna, que a ãgua não conseguiu arrastar, seja substituido pelo 
anion NO^ . Após êsse tempo, a coluna foi novamente eluida com a
mesma solução de NaNO^ 1 M, atê completa eliminação de grupos hi_
1- + ' droxilico. Em seguida uma solução contendo Fe(III)L foi colocada
- ’ + na coluna e eluida com agua destilada. O Fe(III)L assim obtido 
foi padronizado por redução do mesmo com ácido ascórbico, mediii 
do-se sua absorbância espectrofotometricamente ( X = 515 nm ;
e = 6300 M"1cm"1).
Todas as soluções foram preparadas de maneira 
que no final, a força iônica fosse 0,10 M.
0 complexo Fe(III)L+ apresenta uma certa instabi 
lidade. Durante as operações o mesmo foi conservado em banho de 
gelo, no sentido de torná-lo mais estável, no entanto não ê acon 
selhãvel se trabalhar com esse produto após 12 horas de sua produ 
ção e separação. '
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2.4 - Obtenção e tratamento dos dados cinéticos
As medidas cinéticas da oxidação do complexo fer 
ro(IIj-amino-imino-oxima pelos complexos de cobalto(III), foram 
acompanhados pelo desaparecimento na banda de 515 nm (absorção má 
xima do complexo de ferro(II)).
Todas as reações foram realizadas sob condições de 
pseudo-primeira ordem, empregando-se o oxidante em excesso, no mí 
nimo 10 vezes mais.
O redutor, ferro(II)-oxima-imino-amino, foi adicio
nado, usando-se o método da gota, acompanhando-se o seu desapare
cimento durante a reação. O método da gota, consta do uso de 3,0
ml de solução do oxidante, de concentração conhecida, colocado na
célula do espectrofotômetro (UV-vis) e uma gota de solução padro
IInizada do redutor (Fe ) adicionada com auxílio de uma pequena 
colher de vidro.
IIApenas no caso da reaçao entre o complexo Co
2— III 2 +(EDTA) e o Fe LH , foi acompanhado o aparecimento do comple
xo de ferro na sua reduzida, em 515 nm. Todas as soluções foram
padronizadas espectrofotometricamente, nos seus respectivos com
primentos de onda máxima e coeficiente de absortividade molar (e).
2 —
O complexo, [ Co(EDTA) ] , foi padronizado indiretamente, isto
- + 11 ~e, foi padronizado o íon c° u s a d o  na preparação do referido
complexo Xmax 509 nm, e = 4,84 M ■'‘era ^.
Através do gradiente dos plotes de ln(A^ . - Am) vs.
o tempo-, foram obtidas todas as constantes de velocidade de pseu 
do-primeira - ordem ( Afc é a absorbância no tempo t e A^ , é a
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absorbância no tempo infinito).
As medidas cinéticas foram repetidas três vezes ,
no mínimo, cada uma delas, sendo observado um comportamento line
~ II 2+ 3—ar, com excessao do sistema Fe vs. [ Co(OX).j_ ] que apre
sentou um desvio no comprimento de pseudo-primeira-ordem, com re
lação às concentrações elevadas do oxidante, para a faixa de pH
entre 2,60 e 4,60.
2.5 - Equação geral da Lei de Velocidade
Parà as reações estudadas, a equação geral da lei 
de velocidade é dada. pela expressão seguinte, sob condições de 
pseudo primeira ordem ê representada como segue:
- áJJSSâJ. = k (Red ] = 1 Red] [Ox] (55)
dt obs 1 + K [ Ox 1
Onde ket ê a constante de velocidade de transferência de elétrons , 
e K, ê a constante de equilíbrio de formação do par iônico, Duas 
hipóteses podem ser consideradas para a expressão 55:
a) Quando K [ Ox ]<<1, a lei da velocidade toma a 
forma simplificada abaixo;
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k ê a constante de. velocidade de segunda ordem, dada pelo produto 
da constante, de transferência de elétron (ket) pela constante de 
equilíbrio de formação do par iônico ( K ) .
b) Quando K [ OX ]>> 1, a lei da velocidade adqui 
re uma forma ainda mais simples, como segue:
kobs = ket <57)
onde a velocidade da reação observada ê igual â velocidade de
transferência de elétrons.
2.6 - Estequiometrxa
A estequiometria da reação foi determinada ' util:L 
zando o método da adição de alíquotas de solução padronizada de 
ferro(II) a uma solução padronizada de oxidante. As concentrações 
de ferro(II)-oxima-imino-amina, foram constantes, enquanto que as 
concentrações dos complexos oxidantes foram diferentes, escolhã 
dos os melhores pontos de acordo com os comprimentos de onda mãxi 
ma e o coeficiente de absortividade molar de cada reagente, tabe 
la 4. -
65
TABELA 4 - Comprimento de onda mãxima ( X ) e coeficiente de ab 
sortividade molar ( e ) dos complexos de Fe(II)Co(III ) 
e Co(II) „
FeL 515 6300 7
Co(EDTA)“ 534 318 34
[Co(H20)6 ]2+ 509 4,84 34
[Co(OX) 3 ]3" - 425 230 31
[ Co(dipic)2 ] ” 510 630 32
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2.7 - Identificação dos Produtos de Reação
Foram identificados como produtos das reações, fer 
ro(III)-oxima-imino-amino: nos três sistemas estudados neste tra 
balho. O complexo de ferro, depois de oxidado, foi separado do 
meio, pelo emprego de uma coluna cromatográfica de sílica gel 60; 
com partículas medindo de 0,063 - 0,200 nm e eluição feita com água 
destilada. Entretanto, somente do sistema Ferro(II)-oxima-imino -
amino vs. CoIII(EDTA) , foi possível fazer a separação do [Co11
2 -  ~(EDTA)] como produto final da reaçao.
A identificação dos produtos das reações foi feita 




Os resultados estequiométricos obtidos na oxidação 
do complexo de Fe(II)-amino-imino-oxima pelos complexos, [ Co
(EDTA) ] , [ Co(OX)3 ]3 e [ Co(dipic)2 ] , indicaram que 1 mol 
de Fe(II)L reage com 1 mol de qualquer um dos complexos emprega 
dos no presente estudo, como mostram as tabelas 5,6 e 7,
De acordo com tais resultados, as equações estequio 
métricas podem ser escritas como segue;
CAPÍTULO III
Fe (II) L + [ Co (EDTA); ]~ — — > Fe(III)L+ + [ Co (EDTA)] 2 (58) 
Fe(II)L + [Co(OX)3 ]3_ — — > Fe(III)L+ + [ Co(OX) 3 ] 4~ (59)
FeClIÍ.L + [ Co(.dipic)_2 ] >  Fe(III)L+ + [ Cò(dipic)2 ] ( 60)
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TABELA 5 - Estequiometria da reàção de oxidação do complexo de 
Fe(II)-amino-imino-oxima pelo complexo [ Co(EDTA) ] ~ ; 
pH = 7,00; temperatura = 25°C; I = 0,10 M.









2,33 1,58 1,46 1,08
2,33 1,58 1,46 1,08
2,04 1,58 1,43 1,10
2,04 1,43 1,29 1,11
1,70 1,57 1,45 1,08
1,70 1,57 1,46 1,08
Média =1,09 + 0,01
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TABELA 6 - Estequiometria da reação de oxidação do complexo de
3—Fe.(II)-amino-imino-oxima pelo complexo [ Co(OX)3 ] 
pH = 7,00; temperatura = 25°C; I = 0,10 M.
104x[Go(OX)3 ]3 104x FeI][IH+ (M) 104x [Co(OX)3] 3 FeI:CLH+/Co (OX) 3_
( M Adicionado Consumido
3,76 3,81 3,76 1,01
3,76 3,81 3 , 76 1,01
3,76 3,81 3,76 1,01
3,76 3,81 3,76 1,01
6,14 3,86 3,74 1,03
6,14' 3,86 3,74 1,03
6,14 3,86 3,74 1,03
6,14 3,86 3,74 1/0.3
Média da razão Fe(II)L = 1,0 2 + 0,01
[Co(OX)3]3"
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TABELA 7 - Estequiometria da reáção de oxidação do complexo de 
Fe (II)-amino-imino-oxima pelo [CoÇdipic^ ] ; pH=3,00 
temperatura = 30°C; I = 0,10 M.
103x [Co(dipic)2 J 
( M )
,n5 r ^  IITIT ,2+ 10 x [Fe LH2 J
( M )
Adicionado
10^ x [Co (dipic) 2 ] 
( M ) 
Consumido
[ Fe11]^ ].2+/ [ Oo 
(dipic)2 ]
1,41 4,67 4,13 i,13
1,42 4,67 4,13 1,13
1,42 4,67 4,77 0,98
1,42 4,67 4,93 0,95




3.2 - Cinética das Reações
Todas as medidas cinéticas foram feitas em cond.L 
ções de pseudo-primeira ordem, em solução aquosa, com a força iô 
nica de 0,10 M (NaNO^). Apenas para a reação entre o complexo de 
Ferro(II)-oxima-imino-amino e o bis(dipicolinato)cobaltato(III) ,
[ Co(dipic)2 ] na faixa de pH compreendida entre 1,0 e 2,0, foi 
usada uma força iônica de 0,20 M, para facilitar a preparação das 
soluções usadas nessa faixa de pH. As cinsticas das reações foram 
acompanhadas no comprimento de onda máxima do complexo Fe(II)L.
( X = 515 nm; e = 6300 M "^cm )^ .
3.2.1 - Cinéticas da oxidação do complexo Ferro(II)-ami 
na-imino-oxima pelo Co^^^tEDTA)
As constantes de velocidade sob condições de pseu 
do-primeira ordem, utilizando o complexo [ Co^^EDTA)] em exces 
so, foram linearmente dependentes da concentração deste reagente 
em pH 6,0, conforme estão indicados tais valores, na tabela 8 e 
representados na figura 17, k = 1,05 M s^
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TABELA 8 - Constantes de velocidade observadas ^.de pseudo-primeira 
ordem da reação de oxidação do complexo Fe(II)-amino - 
imino-oxima pelo [ Co(EDTA) ] a diferentes concentra 
çoes; pH = 6,00 (tampao fosfato); temperaura = 25 C ;
I =0,10 M. (NaN03)

















FIGURA 17 - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primei- 
ra ordem da reação de oxidação do Fe(II)L, vs. concen 
trações de [ Co(EDTA) 1“; pH = 6,00 (tampão fosfato); 
temperatura - 25°C; I = 0,10 M (NaNO^).
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3.2.1.1 - Dependências de pH
Todas as constantes de velocidade de segunda ordem, 
determinadas na faixa de pH de 5,6 3 a 9,50, estão listadas na ta 
bela (9). Uma dependência de pH para as constantes de velocidade 
de segunda ordem ( k ), tabela (9), figura (18), foi verificada e 
analisada pela expressão a seguir:
Kh kb + ka [ H+ ] 
k = --------- ------  (61)
Kh + [ H+ ]
usando o procedimento matemático dos mínimos quadráticos, foram 
obtidos valores, com os quais foi traçada a melhor curva teórica 
(ou calculada) representada na figura (18). Foram determinadas 
por estimativa as constantes de velocidade de segunda ordem k^ = 
1,27 x 10^ M *s ■*" e k = 4,5 x 10 3 M *, para um pKa de 7,831cl
correspondente â constante de ionização do segundo proton do com
— 8plexo Ferro (II)-oxima-imino-amino (I<^ = 1,48 x 10 M) .
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TABELA 9 - Constantes de velocidades de segunda ordem da reação 
de oxidação do complexo Fe(II)-amino-imino-oxima, pelo 
[Có(EDTA) ] , obtidas a partir das constantes de velo 
cidades observadas; temperatura = 25°C; I = 0,10 M 
(NaNO-j) .















FIGURA 18 - Plote das constantes de velocidade de segunda ordem 
vs. pH, obtidos a partir da reação de oxidação do
Fe (II) L pelo I Co(EDTA) ]“, a 25°C; I = 0,01 M (NaN03)
0 = pontos experimentais, linha cheia = curva teórica.
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3.2.1.2 - Parâmetros de ativação termodinâmicos da 
reação de oxidação do complexo de Fe(II)L 
pelo [ Co111 (mm) ]
Os parâmetros de ativação termodinâmicos, AH^ e 
AS^, do sistema acima, foram obtidos através das constantes de ve 
locidade de segunda ordem, determinadas na faixa de temperatura 
de 26°C a 38°C. A tabela (10) mostra as temperaturas usadas e as 
respectivas constantes de segunda ordem encontradas e a figura (19) 
representa o plote de ln k/T vs. T  ^, equação 30, ln k / T = 
(kg/h) - (AH^/RT) + (AS^/R) , através do qual foram calculados:
AH^ = 13,79 Kcal mol
AS5^ =-10,07 cal mol K
4 4 4 4através da equaçao 31 (AG' = AH - TAS ) foi calculado AG =
16,80 Kcal mol ^
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TABELA 10 - Constantes de velocidade de segunda ordem a diferen - 
tes temperaturas para reação de oxidação do Fe(II) 
amino-imino-oxima pelo [ Co (EDTA) ] I = 0 ,10 M (NaNO^ ) ;
• pH = 6,20; tampão fosfato.













FIGURA 19 - Plote da variação da constante de segunda ordem em 
função da temperatura, da reação de oxidação do
Fe(II)-amino-imino-oxima pelo l Co(EDTA) ] I = 0,10 M 
(NaNOg); pH = 6,20; tampão fosfato.
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A tabela (11), mostra os valores das constantes de 
segunda ordem, da reação. de oxidação do complexo de Fe(II)L pelo 
[ Co(EDTA) ] , determinadas pela variação da força iônica do sis 
tema. A figura C20) é o plote do log k. vs. YT~ / ( 1 + /T~ ) , 
equação 32 ; log k = log k.Q + 1,02 Z^Z^ /i /(I + /i ) através 
do qual foi calculado o produto zaZB = >■ valor <3ue
confirma a carga +2 para o complexo de ferro e -1 para o complexo 
de cobalto, no pH 6,90,
3.2.1.3 - Efeito da força iônica
3.2.1.4 - Análise de produtos
III II 2—Os produtos (Fe -oxlma-imino-amino' e Co (EDTA) )
das reações redox, entre os complexos Fe^^L e Co'*'(EDTA) , foram
separados e analisados como segue: a) Para se obter o produto
III ~ ~ ~ ■Fe L, a reação foi feita numa solução tampao (pH = 7,0); b) Pa
XI 2— ~ra se obter o produto Co (EDTA) , a reaçao foi feita em agua .
a separação de ambos foi feito como está descrito na sessão 2.7.
A figura (21), mostra um espectro don complexo
Fe(III)L, como produto da reação acima. A figura (22) mostra o es
2— — pectro do complexo [ Co(EDTA)] , como produto da mesma reação re
dox acima. Ê mostrado também na figura (22) , para comparação, um
2 -espectro do correspondente [Co(EDTA)] , gerado em agua destila 
da.
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TABELA 11 - Constante de velocidades de segunda ordem da reação 
de oxidação do complexo de Fe(II)-amino-imino - oxima 
pelo [ Co(EDTA) ] , em função da variação da força iô 
nica; pH = 6,90 (tampão fosfato); temperatura = 25°C.
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FIGURA 21 - Espectro de absorção na região do visível, do Fe(III)- 
amino-imino-oxima, como produto da reação do seu cor 









V*nm 5 0  mv
FIGURA 2 2 - Espectro de absorção na região do visível dos comple 
xos:
2 — ■ -1 - [ Co(EDTA) ] , gerado em água destilada.
2 — ~2 - [ Co(EDTA) ] , produto da reação entre o comple
; : - xo correspondente de cobalto (III)
e o complexo de Fe(II)-amino-imi- 
no-oxima.
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3.2.2 - Cinética da redução do complexo Ferro(III)-amino- 
imino-oxima pelo Cò11(EDTA)2
III ~0 complexo de Fe , obtido a partir da oxidaçao
química do seu correspondente complexo de Fe11, descrito na seção
2.3.6, foi utilizado para o estudo cinético da oxidação do comple
II 2—xo Co (EDTA) , na faixa de pH compreendida entre 3,0 e 5,0, con
forme está apresentado na tabela 12 e figura 23. Apesar de aumen
IIItar o valor do potencial do complexo de Fe , na medida em que
diminui o-valor de pH, (o que torna a reação mais favorável), não
foram feitos estudos a pH's abaixo de 3,0 (três), porque nesta re
gião está localizado o primeiro pKa do complexo de cobalto, como
também, o complexo de ferro, objeto do nosso estudo, apresenta um 
18pKa de 2,4.3. Contudo o estudo cinético, nos dois sentidos da 
reação redox, do complexo ferro-oxima-imino-amino vs. o complexo 
etilenodiaminotetraacetatocobaltato, foi realizado numa ampla fa:L 
xa de pH (entre 3,00 e 9,50), onde apresentou um excelente compor 
tamento cinético.
Os dados cinéticos obtidos (tabela 11) foram tam 
bém analisados pela expressão 61, [k = + ka [ H+ ]) /K^ +tH^ ] )]
e o mesmo procedimento dos mínimos quadráticos. Com os valoreis ob 
tidos foi traçada a figura 23 e estimadas as constantes de veloci^  
dade de segunda ordem, Ka, = 0,6 39 M * e k^, = 9  x 10 3M *s
para um pKa de 3,90 correspondente a ionização do próton do com
18 -4plexo de ferro(III) (K^  = 1,20 x 10 M).
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TABELA 12 - Constantes de velocidades de segunda ordem da reação 
de redução do Fe(III)-amino-imino-oxima pelo 
Co(EDTA)-, obtidas a partir das constantes de veloci 
dades observadas; temperatura = 25°C; I = 0,10 M (Na
n o3).
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2 , 0  3 , 0  4 . 0  5 ,0  6 ,0  
PH
- Plote das constantes de velocidade de segunda ordem 
vs. pH, obtidos a partir da reação de redução do 
Fe(III)L pelo [ Co(EDTA) J2", a 25°C; força iônica= 
0,10 M (NaNO^); 0 = pontos experimentais; linha
cheia = curva teórica.
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XII 3—Ferro(II)-oxima-imino-amino pelo Co (OX)^
3.2.3 - Cinética da reação de oxidação do complexo
As constantes de velocidade, de pseudo-primeira or
~ III 3—dem, koj3s, para concentraçoes elevadas do oxidante, (Co (OX) ^  ),
apresentaram um desvio no seu comportamento linear, na faixa de 
pH compreendida entre 2,60 e 4,60, conforme exemplifica a figura 
24, a qual ê traçada com alguns dados da tabela 13. Como conse­
quência desse desvio, as constantes de velocidade de segunda or 
dem nesse intervalo, foram calculadas a partir dos plotes recíplo 
cos dos kQks e das respectivas concentrações, como também exempli 
fica a figura 25, traçada com alguns dados da tabela 13 e de acor 
do com um tratamento matemático feito com a equação 55, [ tk ks = 
ket.K [ OX ] / (1+ K [ OX ] ) ] , a qual adquire a seguinte forma:
lAofcs ~ 1/ket + I A  [ OX ] (6 3)
e cujo plote de l A ^ g  vs, 1/[ OX ] , fornece a constante de velo 
cidade de segunda ordem, ( k ), através da inclinação e ket (cons
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tante de velocidade de transferência de elétrons) por meio do in 
tercepto.
Na região situada acima do pH 4,60, foi verificado 
um comportamento linear das constantes de velocidade de pseudo- 
primeira ordem, com relação às concentrações do reagente em exces 
so (oxidante), e portanto a partir desse ponto, as constantes de 
velocidade de segunda ordem, foram calculadas diretamente, por 
meio das constantes de velocidade observadas, e as respecti.
vas concentrações, conforme a equação 56, ( ^0];)S= ^  [ OX ] ) .
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TABELA 13 - Constantes de velocidade de pseudo-primeira-ordem da
IIreaçao de oxidaçao do Fe -amino-imino-oxima
[ -Co111«») 3 ]*5 "* a rO*, T■ a 25 C; I 0,10 M (NaN03);
ftalato ácido de potássio.
pelo
tampão
pH , r. 3 „ III 3- .. 10 . Co (OX) 3 ,M 5 II 10 .Fe L,M 103 kobs ‘
-1seg
2,60 0,24 1,19 1,13 + 0 03
2,60 1,24 1,19 5,64 + 0 07
2,60 3,13 1,19 12,40 + 0 47
2,60 8,81 i(19 . 30,40 + 0 93
3,00 0,25 3-,19 1,31 + 0 04
3,00 1,03 1,19 4,89 + 0 05
3,00 2,80 1,19 12,40 + 0 22
3,00 7,93 1,19 28,00 + 0 09
3,30 0,19 1,19 . 1,46 + 0 01
3,30 1,93 1,19 6,11 + 0 07
3,30 2,93 1,19 14,90 + 0 22
3,30 7,38 1,19 34,90 + 1 39
3,70 0,12 0,86 1,83 + 0 18
3,70 0,29 1,63 3,61 + 0 09
3,70 0,55 0,86 5,24 + 0 04
3,70 2,09 0,86 18,20 + 0 12
3,70 5,17 0,86 42,40 4- 1 67
3,70 5,82 4,38 52,60 + 0 26
3,70 6,82 4,38 59,13 + 1 50
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Continuação da Taleba 13
pH 103.CoI]CI(OX)3 , M 105.FeIIL,M 1°3kobs's"'1
4,10 0,18 0,87 4,75 + 0 05
4,10 0,61 0,87 12,10 + 0 29
4,10 1, 30 0,87 23,90 + 0 34
4,10 3,28 0,87 60,70 + 5 78
4,10 6,28 0,87 102,43 + 8 19
4,25 0,17 0,90 5,43 + 0 19
4,25 0,92 0,90 23,40 + 0 92
4,25 2,28 0,90 52,70 + 3 09
4,25 3,95 10,10 84,50 + 2 91
4,25 7,45 10,10 146,00 + 0 47
4,30 0,41 2,84 11,20 + 0 34
4,30 4,04 2,84 90,50 + 3 18
4,30 7,18 2,84 157,00 + 8 22
4,30 9,03 2,84 195,00 + 9 20
4,35 0,19 0,59 6,58 + 0 09
4,35 1,29 0,59 39,50 + 1 .07
4,35 2,45 10,10 73,90 + 3 68
4,35 4,90. 10,10 132,00 + 4 55
4,35 7,30. 10,10 175,00 + 7 41
4,40. 0,40 2,84 13,00 + 0 00
4,40 3,82 2,84 116,00 + 8 99
4, 4Q 6,42 2,84 177,33 ±12 92
4,40. 8,76 2,84 219,00 + 8 99
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Continuação da Tabela 13
PH io3.coiii(ox)3-,m 105.FeTIL,M 103.k , ,s_1 obs'
4,45 0,18 1,09 .5,65 +0,04
4,45 1,54 1,09 49,40 + 2,66
4,45 4,03 4,35 114,00 +11,00
4,45 6,33 4,35 151,00 + 4,00
4,45 7,30 21,20 161,00 + 9,00
4,50 0,59 2,54 22,70 + 0,4 7
4,50 3,17 2,54 122,00 + 4,97
4,50 6,47 2,54 201,67 +12,66
4,50 8,99 2,54 271,00 +10,66
4,60 0,23 0,86 8,15 + 0,10
4,60 0,35 3,50 15,90 + 0,19
4,60 0,77 0,86 30,70 + 3,49
4,60 1,92 3,57 75,50 + 1,50
4,60 3,71 8,56 165,00 + 5,00






FIGURA 24 - Plote das constantes de velocidade observadas da rea 
ção de oxidação do complexo de Fe(II)-amino-imino-oxi
O _
ma vs. concentrações de [ Co(0X)3 1 ; temperatura = 
25°C; I = 0,10 M (NaN03); O , pH = 3,00; □ ; pH = 
4,10; A , pH = 4,25; À , pH = 4,40; (tampão ftala 






FIGURA 25 - Plote dos recíprocos das constantes de velocidades ob 
servadas da reação de oxidação do complexo de Fe(II)L
3 "vs. os recíprocos das concentrações de [ Cc(0X)3] , 
temperatura = 25°C; I = 0,10 M (NaNG^); O , pH= 3,00; 
□ , pH = 4,10; A , pH = 4,25; © , pH = 4,40; ( tam 
pão ftalato ácido de potássio).
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Devido aos tratamentos distintos, concernentes aos 
cálculos das constantes de velocidade de segunda ordem, nas duas 
faixas de pH consecutivas, e ainda porque, a região de junção de 
tais constantes, coincide com a região onde ocorre o primeiro pKa 
do complexo Fe(II)l ( = 4,83), foi necessário aplicar o mesmo tra 
tamento, feito anteriormente por Laranjeira e Lappin, em caso se 
melhante, com as equações (6 4 e 65) para normalização dos dados 
em todo o curso da dependência do pH.
3.2.3.1 - Dependência de pH
[ H ] (k , + kh .)
k = k , + ----- ---2---°----- (64)
.Kri, + [ H ]
onde: .
k12 = sa° as Gonstantes ãe velocidade de segunda ordem das reações 
entre os complexos de Fe^LH^* e [ Co***(OX)3 ]  ^ obtidos 
experimentalmente e mostradas nas tabelas 15 e 16. 
k, , e k , = constantes, de segunda ordem respectivamente básica e
D â i
[ H ]ácida, determinadas nelo plote de k,„ vs. ------ ----
K , [ H ]
— 8 i KttI = K = 1,48 x 10 M = segunda constante de ionizaçao do com
a 2
plexo Fe(III)H2L, que corresponde ao pKa 7,831.
Um plote de k ^  versus [ H+ ]/(KII( + [ H+ ] ), eq. 64 fornece pa
4 1-1ra kb , um valor de 1,02 x 10 M“ s , para o intervalo de pH estu 
dado entre 5,31 e 6,98, tabela 16, valor este usado na eq. 65 pa 
ra a determinação de k ^  teórico, para todos os pontos experimen 
tais da dependência de pH, desde 2,60 atê 6,98.
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kb , + k1 Klzl H+ ]■+ kc Kj Kjj [ H+ )2
ki2caic. = : : 7 : T õ (65)
1 + K1X [ H ) + KI KIX [ H ]
Kj = l/Kj, e KXI = 1/Kri,
-5Kj, = 1,07 x 10 , primeira constante de ionizaçao do complexo
II 2+Fe LH2 e corresponde ao pKa 4,9 7. 
kj foi determinado.pela equação seguinte
k, + k
k-L = — ------ (66)
onde:
k^ = constante de velocidade de segunda ordem valor teórico, obti^  
do no patamar básico (245 M "^s )^ , determinada com os pontos 
experimentais da tabela (15), computadorizados e a respecti 
va regressão lirtear ( pKa usado 4,9 7) e k = constante de vecl —
locidade de segunda ordem valor teórico, obtido no patamar 
— 1 —1ácido (84 M s ), determinada com os pontos experimentais 
da tabela (16) pelo mesmo processo acima (pKa usado 7,83).
5
Um tratamento semelhante foi feito por Wilkins.
kQ = constante de velocidade de segunda ordem (patamar ácido) de 
terminada com os pontos experimentais da tabela (15).
A tabela 14 resume os valores das constantes usadas
na equação 65.
Na figuta 26, o traçado em linha cheia, representa 
a curva teórica, reproduzida pelos valores determinados por meio 
da equação 65, nota-se uma concordância muito grande com os pos
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tos experimentais, A inflexão pouco acentuada da curva, correspon
dente â primeira deprotonação è pode ser explicada, fazendo a ra
- 2zao entre Kj, e Kjj» / cu^o valor e apenas 7,23 x 10 .
Por intermédio da equação 56, k ks = k [ OX ], on
de k = ket.K, sendo k = constante de velocidade de segunda ordem,
ket, constante de transferência de elétron e K, constante de for
mação do par iônico, esta pode ser calculada, considerando que 
-1 -1 -kQ = 2,46 M s e a constante de velocidade de segunda ordem de 
terminada para o patamar âcido da curva de pH e o valor de ket ê 
de 0,108, determinado através da figura 25.
ket
K = 22,77 M-'1
9 8
TABELA 14 - Constante de velocidade de segunda ordem e constante 
de protonação para a reação entre o complexo ferro(II)- 
amino-imino-oxima e o complexo Co^^íOX)^- , a 25°C 
e 0,1 M de NaN03.
kfal = 1,02 x 104 M *s 1
= 164,5 M 1s 1
Kj = 9,35 x 104 M 1
Kjj = 6,76 x 107 M 1
TABELA 15 - Constantes de velocidade de segunda ordem, obtidas a 
partir da reação de oxidação Fe(II)-amino-imino-oxima 
pelo [ Co(OX)3 ; I = 0,10 M; temperatura = 25°C ; 
tampão ftalato.










(a) As constantes de velocidade foram obtidas a partir da equa 
ção 63 e figura 25.
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TABELA 16 - Constantes de velocidade de segunda ordem, obtidas a
partir da reação de oxidação do Fe(II)-amino-imino
3 —oxima pelo [ Co(OX)^ ] ; I = 0,10 M; temperatura =. 
25°C.











a = tampão ftalato ácido de potássio 
b = tampão fosfato
c = As constantes de velocidade foram calculadas a partir da equa 
ção 56.
4 , 0 0  5 , 0 0  6 , 0 0  
PH
FIGURA 26 - Plote das constantes de segunda ordem, da reação de
' 3-oxidaçao do Fe(II)-amino-imino-oxima, pelo [ Co(OX) ;
I = 0,10 M (NaNO^); temperatura = 25°C; pH de 3,00
6,40.
í> = pontos experimentais 
linhas cheia = curva teõrica
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3.2.3.2 - Parâmetros de ativação termodinâmicos
da reação de oxidação do complexo Fe(II)L 
pelo [ Co (OX) 3 P~
Os parâmetros de ativação termodinâmicos, para a
reação supra citada, foram calculados dentro de uma faixa de tem
peratura compreendida entre 14°C e 26°C, em pH 6,20. A tabela(16),
mostra as temperaturas usadas e as respectivas constantes de velo
cidade de segunda ordem encontradas. A figura (27), ê um plote de 
Jc
ln (— -^) vs. T 1 , equação 30, ln k/T = (kg/h)-(AH^/RT)+(AS^/R) ,
■d -1 ¥ que forneceu os seguintes dados: AH^ = 7,02 K.cal.mol , AS^ =
-1 -1 4 -1 4- 21,72 cal mol K e AG^ = 13,49 Kcal mol , sendo este (Ag£2)
calculado pela equação (31), (AG^ = AH^ - TAS^).
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TABELA 17 - Constantes de velocidade de segunda ordem a diferen­
tes temperaturas para a reação de oxidação do Fe (II)-
3
3— -amino-imnio-oxima pelo [ Co(OX)^.] pH = 6,20 (tampão
fosfato) I = 0,10 M (NaNOg).









FIGURA 27 - Plote da variação da constante de velocidade de segun
da ordem, em função da temperatura, da reação de oxi
3 —
dação do Fe(II)-amino-imino-oxima pelo [ Co(OX)^ ]
I = 0,10 M (NaNO^) pH = 6,20 (tampão fosfato).
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3.2.3.3 - Efeito da força iônica
3-
O complexo Co(OX)^ , tambem pode apresentar al_
24 25 26teraçoes de cargas com a variaçao do pH ’ ' , como acontece com
o complexo de ferro estudado neste trabalho, por isso foram feitos 
estudos de variaçao da força iônica, em dois pH's distintos. A tabe 
la (18), mostra os valores da força iônica aplicada ao sistema e 
respectivas constantes de velocidade de segunda ordem encontra 
das, em pH 5,60. A figura (28) , é o plote do log vs. /(1+/T)
equação 32, log k = log k + 1,02 Z^ Z,, /T~ /(I + /T~ ) porO A d
meio do qual foi calculado o produto ZAZ„ (= 3,00) . Este valor suA D —
gere carga igual a 1(um) para o complexo FeIILH+ e carga 3 (três)
3_
para o complexo de cobalto. (. Co (OX) ^  )
. A tabela (19), mostra os valores da força iônica a
plicada ao sistema e respectivas constantes de velocidade de se
gunda ordem encontradas empH 4,40. A figura (29), é o plote do
log k 2^ vs. /l~ / (1 + VT~ ), equação (32), através do qual foi
calculado o produto ZAZB C= 4,00) . Este valor sugere, que nesse
II 2+pH, a carga do complexo Fe LH2 seja 2, como tambem, o complexo 
de cobalto,possui carga igual a 2.
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TABELA 18 - Constante de velocidade de segunda ordem da reação de
~ 3 —oxidação do Fe (II) -amino-imino-oxima pelo [ Co(OX)3 ]
em função da variação da força iônica; pH = 5,60. (tam.











FIGURA. 28 - Plote de dependência da força iônica da reação de ox:L
3-
dação do Fe(II)-amino-imino-oxima pelo [ Co(OX)3] 
pH =5,60 (tampão ftalato) temperatura = 25°C.
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TABELA 19 - Constante de velocidades de segunda ordem da reação
de oxidação do Fe(II)-amino-imino-oxima pelo
3 —  ^'[ CoíOX)^ ] , em funçao da variaçao da força iônica;
pH = 4,40 (tampão ftalato); temperatura = 25°C.
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FIGURA 29 - Plote de dependência da força iônica da reação de oxl 
dação do complexo de Fe(II)-oxima-imino-amino, pelo 
■3— ~




3.2 .3 .4 - Análise dos produtos da reação de oxida
ção do complexo Ferro(II)-amino-imino -
TTT 1 —oxima pelo Co (OX)^
Os produtos da reação entre os complexos Fsrro(II) - 
oxima-imino.amino e o tris(oxalato)cobaltato(III) foram isolados 
com auxílio de uma coluna de absorção de sílica gel 60, conforme 
descrito na seção 2.3.6, sendo que a eluição final foi feita com 
uma solução de NaCl. A figura 30, mostra o espectro de ferro(III)--
oxima-imino, na região do visível, como um dos produtos finais. O
II 
(aq)Co(OX)  ^  possivelmente se transforma em Coí^ * , tornando impo£
sível sua identificação.
111
X, nm , 20 mv
FIGURA 30 - Espectro de absorção na região do visível, do comple 
xo de Fe(III)-amino-imino-oxima, como produto da. rea
3_
ção do seu correspondente Fe(II) vs. [ CoíOX)^] em 
meio aquoso.
1.12
3.2.4 - Cinéticas da reação de oxidação do complexp Fe(II)L 
pelo [ Co(dipic)2 ]
3 .2 .4 .1 - Dependência das comcerotraçoes de 
Co111(dipic) 2
As constantes de velocidade de pseudo-primeira or 
dem, foram linearmente dependentes das concentrações do reagente 
oxidante ([ Co(dipic)^ ) usado em excesso, em pH 2,0 e na tempe 
ratura de 11°C, conforme indicam os dados da tabela (20) e a figu 
ra (31). (k = 31,57 M ^s_1) / calculada pela equação 56 (k ^ = 
k [ OX J )
3,2 .4.2 - Dependência do pH
Para calcular as constantes de velocidade de segun 
da ordem, usou-se também a equação 56, que é uma das formas sim 
plifiçadas da expressão geral da lei de velocidade.
A tabela (21) mostra os valores dessas constantes, 
bem como os respectivos pH ’s. onde as mesmas foram determinadas e 
a figura (32) é o plote da dependência existente entre o pH e as 
constantes de velocidade de segunda ordem, determinadas para a 
reação de oxidação do Fe ( II). L pelo [ Co (dipic). 2 3 •
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TABELA 20 - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primei- 
ra-ordem da reação de oxidação do complexo de Fe(II)- 
amino-imino-oxima, pelo t Cofdipic^ ] a diferentes 
concentrações; pH = 2,00 (tampão ftalato); temperatu 
ra = 11°C; I = 0,10 M CNaN03).
4 T T T  — 2
10 . Co (dipic)^ / M 10 , kobs' s











FIGURA 31 - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primei- 
ra-ordem da reação de oxidação do Fe(II)L, vs. concen 
trações de [ Coídipic^ 1 / = 2,00 (tampão ftalato); 
temperatura = 25°C; I = 0,10 M (NaNO^).
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TABELA 21 - Constantes de velocidade de segunda ordem da reação 
de oxidação do Fe(II)-amino-imino-oxima pelo
[ Co(dipic)2 ] ; temperatura = 11°C; I = 0,20 M (nos 
pH's 1,00; 1,50 e 2,00) e 0,10M, atá!pH 4,00.










a = tampão de KC1 e HCl 
b - tampão de CgH^O^K e HCl 
(CgHç-O^ K = ftalato ãcido de potássio)
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FIGURA 32 - Plote das constantes de velocidades de segunda ordem 
vs. pH, obtidos a partir da reação de oxidação do
Fe(II)-amino-imino-oxima pelo [ Co(dipic)2 ] ; I = 
0,20 M (nos pH’s 1,00; 1,50; 2,00) e 0,10 M nos pon 
tos. restantes; temperatura = 11°C; linha cheia - cur 
va teórica; o = pontos experimentais.
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..  -3.2.4.3- Parâmetros de ativação termodinâmicos
da Oxidação do Fe(II)L pelo [ Oo(dipic)^  ] “
Para obtenção desses parâmetros, (AH^ , AS^ e AG^ ) 
a . reação entre o complexo Fe(II)L e [ CoCdipic^ ] , foi feita 
em pH 4,0 e na faixa de temperatura compreendida entre 5°C e 20°C. 
A tabela (22) mostra as temperaturas estudadas e as corresponden 
tes constantes de velocidade de segunda ordem determinadas e a 
figura (33) ê o plote de ln (k^/T) vs. T  ^ (equação 30, ln k/T = 
kg/h - AH /RT + AS /R), por meio do qual foram calculados: AH = 
7,76 Kcal mol  ^e AS^ = -17,33 cal mol  ^K  ^e a equação 31 , 
(AG^ = AH^ - TAS^), forneceu o valor de AG^ = 12,94 K cal mol
3.2 .-4 .4 - Efeito da força iômica
A tabela (.23). , mostra os valores da força iônica 
empregada nesta reação, bem como, as respectivas constantes de ve 
locidade de segunda ordem determinadas, a 25°C e pH 2,20. A figu 
ra ('34);, ê um plote do log k ^  vs. /l~~ / (1 + /T~ ) (equação(32), 
capitulo 1,6)., através do qual foi calculado o produto ZA ZB 
( = 1, 87) , valor que sugere uma carga +2 para o complexo ferro(II),
2+ r i ~(Fe (II);H2D  e -1 para o complexo 1 Co(dipic)2 J / como se espe 
rava.
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TABELA 22 - Constante de velocidade de segunda ordem para a rea 
ção de oxidação do Fe(II)-amino-imino-oxima pelo
[ Co(dipic)2] I = 0,10 M (NaN)3; pH = 4,00 ( tampão 
ftalato).









FIGURA 33 - Plote da variação da constante de velocidade de segun 
da ordem, em função da temperatura, da reação de oxi 
dação do Fe(II)-amino-imino-oxima pelo [ Co(dipic)2 ] ;
I = 0,10 M (NaNO^); pH = 4,00 (tampão ftalato).
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TABELA 23. - Constantes de velocidades de segunda ordem da reação 
de oxidação do complexo de Fe(II)-amino-imino- oxima, 
pelo [ Co(d.ipic)2 ] / em função da variação da força 








ZA ZB = ^ 87
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FIGURA 34 - Plote de dependência da força iônica da reação de oxi 
dação do Ferro (II) -amino-imino-oxima, pelo [ Co(dipic) 2]; 
pH = 2,20 (tampão ftalato); temperatura = 25°C.
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3 .2.4 .5 - Análise dos produtos da reação de oxi
dação do complexo Fe(II)L pelo______
[ Co( d l p l c)2 ]~
A figura (35), mostra o espectro na região do com 
plexo Fe(III)L+, como produto da reação de oxidação do seu corres 
pondente ferro(II) pelo complexo [ Coídipic^] • Nas ■: condições
„ jj 2 —









X, nm ,'20 mv
FIGURA 35 - Espectro de absorção na região do visível, do comple 
xo Fe(III)-amino-imino-oxima, como produto da reação 




4.1 - Estequiometria e Analise dos Produtos de Reação
Os resultados estequiomêtricos obtidos na oxidação 
do complexo ferro-IT-amino-imino-oxima, pelos complexos ,
[Co111 (EDTA) ] , [ CoIII_OX) ^  "e [ Co111 (dipic) ^ 1 7 indicam que ape 
nas 1 (um elétron ê transferido do redutor para o oxidante. E as 
análises dos produtos, através dos seus espectros de absorção no 
visível, mostram que o complexo de ferro(II) ê completamente oxida 
do ao seu correspondente complexo de ferro(III),
4.2 - Parâmetros de Ativação Termodinâmicos
Os parâmetros termodinâmicos de ativação, AH^ , 
ASr e AG , foram obtidos a partir das constantes de velocidade de 
segunda ordem, determinadas a várias temperaturas. As tabelas 10,
17 e 22 mostram as temperaturas usadas, bem como as r=jrespéctivas 
constantes de velocidade de segunda ordem determinadas. O grafico 
de ln (.k/T) versus 1./T, figuras 19, 27 e 33, mostram uma dependên 
cia linear, correlação. 0,99, em concordância com a equação de
Eyring (equação. 31) , A tabela 24 apresenta os parâmetros termodiL 
nSmicos de ativação, para a reação de oxidação do complexo de fer
ro ( II.) -ami.no-imino-oxima pelos complexos ,[ Co111 (EDTA)l ,
TTT 3— TTT — ^Co (OX)3 e Co (dipic)2/ cujos valores negativos de As” xndi
14cam tendencias para um mecanismo de esfera externa
CAPÍTULO IV
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TABELA 24 - Parâmetros termodinâmicos de ativação para a reação de 
oxidação do complexo ferro(II)-amino-imino-oxima ,
..0,1 M de NaNO-,
Reagentes AH^ ^
(kcal mol ) (cal mol ) (Kcal mol )
CoII3:(EDTA) 13,79 -10,07 16,80
CoII]:(OX) 3 7,02 -21,72 13,49
Co111 (dipic) 2 7,76 -17,33 12..94
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4.3 - Cinéticas das Reações de Oxidação do Complexo Ferro(II)-Ami- 
no-Imino-Oxima pelo Co***(EDTA)
As reações dirigidas cineticamente para a. absorção 
máxima do correspondente complexo de ferro(II)-amino-imino-oxima , 
mostraram ser monofásicas, apresentando um comportamento de pseu 
do-primeira ordem no pH estudado. A mudança de absorbância, é atri^  
buída à oxidação do complexo de ferro(II), como etapa determinante 
da reação.
Uma dependência de pH para as constantes de velooi 
dade de segunda ordem ( k ), para a reação entre o complexo de
ferro(II)-amino-imino-oxima e [ Co**'1'(EDTA) ] (tabela 9 e figura 
18), é explicada pelo equilíbrio prõtico (equação 67 devido â pre 
sença. das espécies Fe**LH+ e Fe**L.
K
Fe**LH+ - -■ ^  Fe**L + H+ , Kh (67.)
A forte dependência do pH, apresentada nesta reação, 
deve-se exclusivamente aos efeitos do segundo pKa do complexo de
Fer,ro (II) , cujo valor de 7,45 foi determinado por titulação poten
- 1 6  — " — -ci.ométrica. . Neste trabalho, através de método cinético, foi de
terminado o pKa relativo àquela protonação, encontrando-se um valor de 
7,832, o que representa uma boa concordância, em se tratando de mé 
todos extremamente diferentes,
0 mecanismo proposto e a lei de velocidade para a
~ ' t* III —reaçao de oxidaçao do ferro(II)-amino-imino-oxima pelo Co (EDTA) ,
estudada sob essas condições de pH de 5,6 3 até 9,50, é dado pelas
seguintes equações (. 68 a 71 } , .
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Fe11!; + Co111 (EDTA) “ ---FeIi:CL+ + Co11 (EDTA) 2~ (68)
FeI3:LH+ + Co111 (EDTA) “ -- FeIi:EL2 + + Co11 (EDTA) 2 (69)
- d- ^ —  = [k (Fei:ELH+) + k, (FeI1CL) ] [ Co111(EDTA)] (70)Q, ci D
*y -i k [ H+] 4- k, K, ___
V = [ ---------- ^ --— ]'[ CO111(EDTA,] (71)
„II K, + [ Ht ]Fe T h
onde:
rT1 II , „ IITU+ . „ IIIT+[ Fe ] = Fe LH + Fe L
4.4 - Cinéticas da Redução do Complexo Ferro(III)-Amino-Imino-Óxi- 
ma pelo [Co11 (EDTA) ] 2
A larga faixa de variação do potencial redox das e£ 
III IIpecies Fe /Fe , com o pH, permitiu um estudo cinético nos dois 
sentidos da reação redox, entre os complexos ferro-amino-imino-oxi_ 
ma e etilenodiaminotetraacetatocobaltato.
No presente caso, também foi verificada uma depen 
dência de pH. para as constantes de velocidade de segunda ordem (k),
entre os complexos envolvidos na reação (Ferro(III)-amino-imino
II 2- noxima v^s, (Co (EDTA) 1 , cujos dados estão apresentados na ta
bela 12 e plotados na figura 23. Essa dependência é explicada tam
bém pelo equilíbrio prõtico (equação 72) , devido â presença das
- . _ IIIT„2+  ^_ lll_+ especxes.Fe LH e Fe L
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(72)
A dependência de pH encontrada neste sistema, pode 
ser atribuída aos efeitos do pKa de 2,4 3 do complexo ferro(III) 
amino-imino-oxima determinado em trabalhos feitos por Laranjeira e
plote das constantes de velocidade de segunda ordem versus o pH, 
apresenta um perfil de pH, o qual mostra que a espécie ferro(III) 
protonada ê de fato mais reativa do que a espécie ferro(III) depro 
tonada, o que esta em concordância com os potenciais redox do par 
ferro(III/II)-amino-imino-oxima, na faixa de pH estudado.
posto e 75 e 76, a lei de velocidade para a reação de redução do
3 8 - —Lappin ' , empregando ácido ascõrbico e o complexo de tris-(fenan -
trolina)cobalto(II) como redutores.
Esta protonação ê justificada pelo fato de que o
As equações, 73 e 74, representam o mecanismo pro
II 2 —complexo ferro(XII)-amino-imino-oxima, pelo Co (EDTA) , estu 
dada sob essas condições de pH (.de 3,0 até 5,0) .
ITT + TT 2Fe I, + Co (EDTA)
k,
Fe13^  + Co111 (EDTA) (73)
+ Co1* (EDTA) 2 --FeirL+ + Co111 (EDTA) (74)
d tFe111 ] 
d. = [ka, (FeriILH2+) + kb , (FeII3:L+)] [CoI3:(EDTA)] 2
IIIT + (75)
— Yg.1.-.. ... - [ .ja. — ;— .. h.' Jl' ] [ co11 (edta) )2~ 
[Fe111!, ]T Kh , + H+ .
(76)
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A partir dos dados cinéticos obtidos nos dois senti 
dos da reação redox, tabela 25, entre os complexos de ferro-amino- 
imino-oxima e o etilenodiaminotetraacetatocobaltato, em toda a fai 
xa de pH estudada (de 3,0 até 9,5, tabela 9 e 12), foram procedi 
dos os cálculos das constantes de equilíbrio dos seguintes siste 
mas redox (equações 77 e 78)
k
Fe11!, + Co1^1 (EDTA) “ — FeI1IL+ + Co11(EDTA) 2” (77)
3c
Fe11! ^  CO111 (EDTA) H~ — --a— FeIIILH2+ + CO11 (EDTA) H (78)
-a
fazendo-se: , = k_j3 e k&l — k_a ev empregando a equação de equilí^
brio ( K = kl
k-l
Para o equilíbrio contendo as espécies deprotonadas
obtem-se:
kb= —n—  (equação de equilíbrio) (79)
eql k-b
„  _  1,27 x 102 M-1s 1k ---------  ------ --
6ql 9,0 x 10 3 M_1s -1
K = 1,41 x IO4 ;
1
Essa mesma constante, ê calculada a partir dos parâmetros termodi
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nâmicos, através da equação 43, .log = AE/0,059. Os valores dos
~ III IIpotenciais padrões do par redox Fe L/Fe L, encontra-se na tabe
TTT —  T T  O_
la 1 e do par redox Co (EDTA) /Co (EDTA) , na tabela 3.
AE ECoII:!:(EDTA) /Co11 (EDTA) 2 EFeIIIL/FeIIL (80)
AE = 0,38 V - 0,12 V
AE = 0,26 v
= 2,55 x 104
Obtendo dessa maneira um segundo valor que confirma 
com boa aproximação o primeiro, dadà a sua grande aproximação, vi£ 
to que é apenas 1,8 maior que ^eg • .'




K 6,39 x 10 1 M 1seg 1 -2 ..-1 -1eq2 " ' 2,22 x 10 M
K e a  = 28'78eq2
seg
III 2+/O valor do potencial padrão do par redox, ffe Ifl 
Fe.'CILH+ = 0,45 V, está na tabela 1 e assume-se que o par redox
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TABELA 25 - Constantes de ionização e constantes de velocidade de
II III -segunda ordem para os sistemas Fe L + Co (EDTA) e
■ Fe'IIIL + Co11 (EDTA) 2~.
Ferro(II) + Cobalto(III Kh kb
CM) ; (M~1 s-1) (M_ 1 s_ 1)
1,47 x IO-8 1,27 x 102 2,22 x IO-2
Ferro(III) + Cobalto(II) kb 1 ka1
(M) (M-1s_1) (M_1s-1)
1,26 x IO-4 9,0 x 10"3 6 ,39 x 10_1
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T T T — T T —Co (EDTA) / Co (EDTA) H seja 0,38 V.
i
AE = E° - E° _ _ (81 )
Co LH /Fe LH Co (EDTA) / Co (EDTA)H
AE = 0,07 V
K2 = 15,36
Por outro lado, foi demonstrado no capítulo I, seçao 1.7, o cãlcu
lo indireto do potencial da espécie (Fe^^^^LH) “+/+ r através 
das reações 39 e 40,
FéIIILH-2+ — FeII3:L+ + H+ pKa = 2,43 (39) ---
Fe I:EIL+ + e + H+— FeI]CLH+ E°= 0,59 V (40)
onde foi. determinado um valor de 0,45 v, 
y Aplican.do-se um novo raciocínio, através da equaçao
81
Fe111 LI12+/Fe11LH+ "co1'1'1 (EDTA) “/CO11 (EDTA) 2~
e do valor de K = 28,78 determinado por método cinético, tem-se
AE = E° TTT/TT = - 0,38 V (82)
*Fe / LH
onde
AE. = Q_,.Q.59_ x log K , (eq. 4 3)
AE = 0,09 V
Diferença esta relativamente pequena e que confirma o cálculo fe_i
to anteriormente para o potencial dessa espécie, bem como o valor
XXX 2 4" 13do pKa para a espécie Fe LH , determinado cineticamente atra
~ 2 +  ves da reaçao redox com o complexo Co(phen)^ .
Da mesma forma, são encontrados valores que se apro
ximam muito, visto que K ê também aproximadamente 1,8 vezeseq2
maior que K^, Visto que os dados utilizados para o cálculo da cons 
tante de equilíbrio da reação redox, foram determinados por méto 
dos diferentes (cinético e eletroquímico) , pode-se considerar mui^  
to boa a concordância entre os valores assim obtidos. Estes 
resultados colocam o método cinético como uma alternativa, para es 
timar o potencial de um par redox, com uma boa precisão . Por 
outro lado, o complexo formado pelo ferro e o ligante hexadentado 
C3 ,14-^dimethyl-4 ,7,10,13Ttetraazahexadeca-3 ,14-diene-2,15-dione di^ 
oxima) revela-se como um ótimo composto para os estudos químicos ,
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dada a sua enorme versatilidade mostrada neste trabalho, numa fajl 
xa de pH entre 3,0 e 9,5, podendo esse complexo ser usado com efi 
ciência como redutor e como oxidantei '
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4.5 - Cinéticas da Reação de Oxidação do Complexo de Ferro(II)-Ami
XXXno-Imino-Oxima pelo Complexo [ Co (dipic)-]
As reações foram dirigidas para a absorção mãxima 
do complexo de FerroClI), 515 nm, as quais se mostraram monofãsi^ 
cas e apresentaram um comportamento de pseudo-primeira ordem no pH 
estudado. A mudança da absorbância, ê atribuída ã oxidação do com 
plexo ferro(II)-amino-imino-oxima, que é a etapa determinante da 
reação. Esse sistema foi conduzido quase na sua totalidade a uma 
temperatura de 11°C, dada a sua grande reatividade, provocada pela 
diferença de potenciais dos seus pares redox, tabelas 1 e 3, ses 
sao 1.7.
Uma dependência de pH, é observada para as constan­
tes de velocidade de segunda ordem ( k ) , para a reação entre o 
complexo ferro(II)-amino-imino-oxima e o complexo Co111(dipic)2 
(jtabela 21 e figura 32), Essa dependência de pH, ê explicada pelo
equilíbrio prótico (equação 83), devido ã presença das espécies
„ 11 t li 2 + _ IITTT+Fe LH2 e Fe LH
Fei:tLH-?+ h ^  FeIXLH+ + H+ (83 )^ ------
A. forte dependência, de pfí;,, apresentada, nesta reação,, deve-se exclu 
sivãmente aos efeitos do primeiro pKa do complexo de ferro(II) , 
cujo valor de 4,45 também foi determinado por titulação potenciomé 
trica^ .
0 mecanismo proposto e a lei de velocidade para a 
reação de oxidação do ferro(II)-amino-imino-oxima, pelo CoIII(dipic^  
estudada na faixa de pH de 1,0 a 4,0 é dado pelas equações que se
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guern (84 - 87) .
TTT ?+ TT 9 —Fe LH + Co (dipic) ^  (84)
FeIILH2+ + Co111(dipic)“ — a >  FeIi:i:LH|+ + Co11 (dipic) 2 ”2 (85)




4-6 - Cinéticas da Reação de Oxidação do Complexo Ferro(II)-Amino- 
Imino-Oxima pelo [ Co111(OX)^
Para este sistema, as reações também foram orienta­
das cineticamente para a absorção maxima do complexo ferro(II)-ami 
no-iinino-oxima 515 nm, onde a mudança de absorbância é atribuída 
â oxidação do complexo de ferro(II), que é a etapa determinante da 
reação.
Para uma faixa de pH, compreendida entre 2,60 e
4,50, foi verificado um desvio no comportamento de pseudo-primeira 
ordem para todas as cinéticas realizadas, enquanto que a partir 
desse pH, até 7,0 a reação entre o complexo ferro(II)-amino-imi -
k H+ + k, K, -
= [---— ------- --- — ] [Co (dipic)] (87)
Kh + H+
Fei:CLH+ + C.o111 (dipic) 2 —
XXI 3—no-oxlma versus [Co (OX)^] * apresentou exclusivamente o compor 
tamento de pseudo-primeira ordem.
O desvio no comportamento de pseudo-primeira ordem, 
verificado na faixa de pH mais ãcido pode ser justificado pela for 
mação de um par iônico durante o processo da reação com uma cons 
tante de equilíbrio de 22,77 M A figura 24, caracteriza muito
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dobem esse desvio, através do plote dos v.s. as concentrações
complexo Co***(0X)2 • A formação do par iônico é explicada, ten
do como suporte o valor das cargas dos reagentes ( +2 para o com
plexo de ferro (II) e -2, para o complexo de cobalto (III) provável.
2- 25mente como Co(C20^)2 (HC20 )^ (E^ O) .
Através da dependência da força iônica pela equação
32, log k = log k + 1,02 Z Z /(l + ) , na seção 3.2.3.3 ,O n d
o estudo da força iônica sobre a reação entre os complexos fer
ro(II)-amino-imino-oxima versus tris(oxalato)cobaltato(III), teve 
como seu principal objetivo confirmar as cargas do complexo de fer 
ro em duas regiões distintas de pH, em 5,60 e em 4,40. No pH 5,60 
é de fato esperada a presença de uma espécie monoprotonada, enquan 
to que no pH 4,40, a .espécie predominante ê a diprotonada, tendo 
em vista o primeiro pKa de 4,97 do complexo de Fe (.II). No pH 5,60,. 
as espectativas com relação às cargas das espécies foram confirma­
das, Foi determinado o produto Z_Z„ = 3, sendo atribuida a cargaA o
+1 para o complexo de ferro e carga 3 para o complexo tris(oxala- 
to)_ cobaltato (III) , No ptt 4,40, a carga do complexo ferro (II)-amino 
imino-oxima também se confirmou de acordo com o esperado, carga 
+2, porém revelou que o complexo tris-(oxalato). cobaltato(III) po£ 
sui. carga +2.f em concordância com a equação 52, seção 1,8,1 ,
Co**1 (C20^) 2"" ^ Co*** (C20^ ) 21 (C204)1 (H20) 3_ + H+ —  - ^  Co*** 
(C2O4) ^ (HC204)^ (H20)2~. Este modelo de reação sugere que um dos
grupos carboxilatos se torne livre em meio moderadamente ãcido ,
22concordando com Shimi e Higginson . Estes autores sugerem que um
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dos grupos carboxilatos do etilenodiaminotetraacetato também se 
torna livre ao se coordenar com o cobaltato(III) em meio moderada­
mente ácido, atuando como um ligante pentadentado.
O plote das constantes de velocidade de segunda or 
dem versus pH, figura 26, mostra um perfil de pH, o qual indica a 
ocorrência de duas protonações para o complexo de ferro (II) . A pr.i 
meira inflexão , pouco acentuada, é devida à primeira deprotonação do 
complexo ferro-amino-imino-oxima, cujo pKa determinado neste traba 
lho, por meio de método cinético ê igual a 4,97, Chakravorty^ en 
controu para esse mesmo pKa o valor de 4,75 usando titulação poten 
ciométrica. A segunda inflexão, muito acentuada é devida à segünda 
deprotonação do complexo de ferro(XI) , cujo pKa corresponde ao valor 
de 7,83 determinado no estudo com o Co(EDTA) .
A ordem da reatividade das espécies de ferro(II) es 
tá de acordo com os seus respectivos potenciais, os quais foram 
previamente reportados na tabela 1,
O mecanismo proposto e a lei de velocidade, os
'
quais podem explicar este processo redox são dados pelas equações 
88-96.
Fe (11) LH+ + H+ --- ^ Fe(II)LH2+ , Kx , pH<^ 4,6 (88)
z x
Fe(II*L+ H+ --- ^ FeIILH+, KTT , pH > 4,6 (89)
^ --- II
Para a regiãc de pH £ 4,60
“■ f'
Co (C204) 2"" + H+ - Co(-G204)2(C204) (H20) 3" + H+ (90)
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Co(Co0j o(Ho0) 3 + H+ ~P-K--^  Co(C204) 2 (HC204) (H20) 2'2 4 2 2 (91)
Fel:ELH2+ + Co111 (C204) 2 (HC204) (H20) 2" K-~^  Fe^Ui^Oo111(C204) 2(C204) (H20)'
Fei:Em 2+, 0oI:CI(C204)2(HC204) (H20? rfeI:EIIH2 + Coi:C(C204)3 + H+ + H20 (92)
V
■°°(^ ) + 3 C2°4_
Para a região de pH > 4,60
FeI:ELH+ + Co111 (C204)'3 --— > FeII]CLH2.+ + Co11^ ^ ) 4 , ^  (93)
PoIIT . ^^III t n r. v 3- Fe L + Co * (C204)3 v IIIT+ XX/_ _ \^~-> Fe L + Co (C204) 3 (9 4)
II \ k . 2 -
Co(aq) + 3C2°4 ' kb *
Embora não se tenha observado o equilíbrio prõtico
para a espécie de tris (oxalato) cobaltato(.III) , equação (92) , na 
** X X 2 •f*reação com Fe LH2 , a lei de velocidade para a reação observada 
numa larga faixa de pH pode ser formulada pelas equações 95 e 96.
140
Vel = Co111 (kfa, FeIZL + k1 FeI3:LH+ + kQ Fe11!^* ) (9 5)
(kb , + k, K [H+] .+ k K K ;[H + ] 2) [Fe11]
k , = — 5-----±--±1-------- 2--è--ii--------------- í _  (96)°bs \ /
1 + KIX [ H ] + Kj K [ H ]
As equações 96 - 100 se constituem em modelos muito 
bons, para demonstrar reações químicas, as quais obedecem a equa 
ção 55.
K
OX + Red .(OX, Red) — -- >  OX~ + Red+ (9 7)
K .
OX + Red — p - (OX, Red) , K . < 1 (98)
^ ----  P1
OX + Red — >  OX + Red+ (99)
OX — — ^  OX* (100)
OX* + Red — k -r>  OX- + Red+ ( 101)
Um provável mecanismo parece envolver um prê-equilí
brio com participação de um par tônico, eq, 971 caracterizado pela
constante de equilíbrio K . e uma etapa de transferência de elé
P
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trons, ket. Essa proposição tem sido reforçada por numerosos estu
18 -dos e é consistente com a lei de velocidade representada * pela 
equação (101) .
ke.t K [ ,ox]
k , = — --- ---- —  (102)
1. + K . [ OX ]LT
A velocidade de reação é influenciada por um dos 
tres caminhos indicados pelas equações 97 - 101. Na equação 97, a 
transferência de elétrons ocorre através do par iônico formado, pa 
ra então se processar a dissociação dos produtos. A equação 98, re 
presenta o mecanismo denominado "dead-end", o qual aducto redox 
inativo e a transferência de elétrons ocorre através da etapa re 
presentada pela equação 99. O terceiro caminho indica um mecanismo 
que envolve a transferência de elétrons, cuja velocidade ê limita 
da pela ativação de um dos reagentes, equação 100, para então ocor 
rer a transferência de elétrons, equação 101. A mudança de geome
tria ou a mudança do numero de coordenação, são exemplos dessa at:L
35 XI 2vação., Ewall e Huchital , em estudos realizados com Co (EDTA) , .
versus vários oxidantes de pentacioanoferrato(III), consideraram
que nos sistemas químicos onde ocorre formação de par iônico, am
bos os mecanismos de transferência de elétrons podem se processar,
tanto o de esfera interna coino o de esfera externa, dependendo do
vator de 'K'  ^, Se este valor é pequeno (’Kp^* D- / ° mecanismo de
transferência de elétrons por esfera-externa é predominante. Se
este valor é grande, a dissociação do complexo ativado redox ocupa
um lugar importante e então o mecanismo de transferência de elé
trons intramolecular dentro do par iônico é sugerido com maior pre
ferência.
~ ~ II 2+A formaçao do par ionico entre Fe LH2 e
XIX 2 — *• «,Co (C204)2(HC2O4)(H2O) e atribuida possivelmente â presença
de uma ponte de hidrogênio entre os protons das oximas e um grupo
carboxilato do complèxo de cobalto(III). Entretanto o mecanismo
~ II 2 +cuja velocidade e limitada pela ativaçao do Fe LH2 pode ser des
cartada visto que esta etapa não foi detectada com as reações en
tre Fe^LHÍJ* e os oxidantes Co111 (EDTA) , Co111 (dipic) 2 e
III 2+ 18Ni LH2 , embora uma possibilidade mais complexa de que o par
iônico entre ferro(II) e cobalto(III) seja um complexo do tipo
"dead-end" e que a transferência de elétrons ocorra de acordo com
a equação 6, com uma constante de velocidade de segunda ordem, kQ
cujo valor é 2,46 m '''s  ^ , não podé ser descartada.
Embora os dados disponíveis são insuficientes para
diferenciar entre os dois mecanismos, uma preferência é dada em fa
vor da equação 97. Essa escolha é suportada indiretamente pelo va
lor da constante de equilíbrio para formação do complexo por esfe
ra interna, 22,77 M  ^onde a etapa da dissociação prevalece.
Entretanto estudos posteriores são requeridos para
verificar o efeito da força iônica sobre estas reações redox, vis
to que a presença do .efeito da força iônica sobre a etapa 99, se
ria um suporte indireto adicional para o mecanismo representado pe
k . , _ 
la equação 97, OX + Red (OX, Red) OX + Red .
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4.7 - Consideraçoes de Marcus
r* ' ‘ 1 /2 —
A equação 2, k^2 = ^n^22K12^12^ ' se<?^° -*-*3 , 
formulada por Marcus, pode ser usada para justificar a diferença 
de reatividade entre duas espécies e um reagente comum, sem levar 
em conta os efeitos eletrostáticos, mediante um tratamento para o
mecanismo de transferência de elétron por esfera externa, já apli.
3 &cado com sucesso por, Neves e Wieghardt. Para o sistema de rea 
ções
Fel:ELH2+ + Co111 (dipic) 2 —  FeII3:LH2+ + CoCdipic)2 (103)
_ II TT2+ III , 3- •v. IIIT „3+ . II , 4— . _ ..Fe LH2 + Co (OX) 2 ----^  Fe LH2 + Co ( OX) ^  (104)
aplica-se a equação 2 conforme segúe
k12 kll k22 ^12 1^2 — — = ( — ^ --é±--±±--±£ ) (105)
k13 kll k33 K13 f13
A constante representa a constante de auto-troca para o par
III/ITredox Fe ' ' LH2, enquanto que k22 e k ^  representam as constan 
tes de auto troca dos pares redox das espécies Co11*^1*(dipic)2 e 
CqIII/11 (ox) ■ respectivamente, k22 = 3,0 x 10 8 M s^  ^ e k ^  =
_ 7  _ i
2,8 x 10 M s , As constantes k^2 e k ^  representam as cons
tantes de velocidade de segunda ordem para as reações cruzadas ,
95'e 96 respectivamente, = 37,02 M s^  ^e k ^  = 2,46 x M ^ s-^ ,
determinados experimentalmente. As constantes e são as
constantes de equilíbrio para as reações cruzadas k ^  e ^13• As 
constantes de equilíbrio e *^3 podem ser calculadas aplicando-
se a equação 43, seção 1,7, log K = AE/0.059 . AE representa a d.i 
ferença entre os potenciais dos pares redox não comuns envolvidos 
no sistema de reações cruzadas, E ^  = 0/74 V para Co'1'^^^* (dipic) 
e E°2 = 0,5 7 V para Co111/11 (OX) ^ . Assumindo que a razão , / fj.3
- 1, a equação 105 pode ser resumida como segue:
k, - k9~ K,~ 1/2
—  = (— — --— ~ ) (106)
k13 k33 K13 '
A partir da equação 43, a seguinte relação pode ser obtida:
ir p° - P°*12 22 33 
log------- ------------  (107)
k:13 0,059
onde :
v° - F° 
K12 ,22 33
K13
= 10 { 0,059 ) (108)
Combinando-se a equação 108 com a equação 109, resulta:
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Desta maneira, ê obtido o valor calculado para a razão (k-^/k^) = 
9,03. Utilizando-se os dados experimentais, obtidos através de mé 
todo cinético, (^^2^ 13) = 37,02/2,46 = 15,05. Estes resultados , 
juntamente com os resultados obtidos pára os demais sistemas de
T T  9-4- T T T  —* T T 0 A-
reações redox cruzadas, Fe LH2 + Co (dipic^ e Fe LH2 +
Co111 (EDTA) Fe11]^2* + Co111 (OX) 3" e Fe11^ ^  + Co111 (EDTA) ” , 
estão resumidos na tabela 26.
A concordância apresentada entre os valores calcula 
dos e obtidos experimentalmente, conforme mostra a tabela 26, se 
constitui num indicativo para atribuir que a diferença de reativi. 
dade entre os diversos sistemas estudados, deve-se .essencialmente 
âs diferenças de potenciais entre os reagentes e que o provável me 
canismo. de reação, seja realizado por esfera externa.
Por outro lado, a equação de Marcus, pode ser apLi 
cada para a determinação de para uma série de reações que pos
sueem um reagente comum. Se as reações redox da série estudada con 
duz a valores próximos de k^, é assumido que o mecanismo de trans 
ferência de elétron ê idêntico para a série de reações cruzadas 
k^2* Se os valores de k-^ apresentam diferenças substanciais, ê es_
perado que os mecanismoL de transferência de elétron sejam corres
7 37 ■ ■ „
pondentemente diferentes . Sutin e outros concluiram através de 
*
cálculos, que a relação de Marcus, equação 2, é válida para valores 
discrepantes até'um fator de 10 vezes, desde que a energia livre 
do sistema caia.numa faixa onde Kj2 < 10 *^
As constantes de velocidade de segunda ordem 
para as espécies redox (.Fe^^^^^L) , (.Fe1^1^11^ ) +2/^ +, calcula 
das através das equações 2 e 3, seção 1,3, bem como os outros parã 
metros correlaciondas estão nas tabelas 27 e 28 respectivamente.
A tabela 29 apresenta apenas os valores de k ^  e ^22 determinados 
para reações com a espécie (Fe111/11!^) . 0 descónhecimento
do potencial redox dessa espécie, impossibilitou o cálculo de ou
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TABELA 26 - Razoes das constantes de velocidade de segunda ordem 
calculadas e medidas experimentalmente para a oxidação 




Co111(dipic)“/Co111(OX) 3_ 15,05 9,03
Co111 (GX) 3_/CoI]CI (EDTA) “ 110 ,0 36,45
Co111(dipic)”/Co111(EDTA) 1667,57 324,14
tros parâmetros.
A tabela 27 apresenta os valores de para as es
pêcies deprotonadas do complexo de ferro-amino-imino-oxima, encon 
tradas a partir das re.açtíes redox com a série de reagentes relacio
nados na mesma tabela, Co111CEDTA)~; Co111( O X ) , Co11(phen)2+ e
II 2- ' ~ ~Co (.EDTA) , Estes valores de k-^, estao em boa concordancia en
7 -1 -1tre eles, e com um valor medio de 1,64 x 1Q M s , desconsideran 
do os e.feitos. eletrostâti.cos. Assim, para a espécie (Fe111/11!.)+//® 
as: constantes de velocidade de auto-^  troca de segunda ordem, suge 
rem que o mecanismo de transferência de elétrons seja o mesmo para
a série, de reações. Uma ressalva ê feita para ; a reação com
III 3—Co (OX) ^  / cuja constante de velocidade de segunda ordem, ^n'
possui uma magnitude de 13,77 vezes a menor k ^  da série , 
6 ”1 ”13,0 x 10 M s . Por outro lado, as constantes de velocidade de
auto-troca de ségunda ordem, apresentados na tabela 28, obtidos a
T T T  * ■ * 1 1 1  3 “partir da reação redox dos reagentes, Co (EDTA) , Co (OX) ^  /
TTT — TT 9— ,TT 9 +Co (dipic)2/ Co (EDTA) e Co (phen)^ versus o complexo fer
ro-amino-oxima, moncprotonada estão em completo desacordo entre elas, vari­
ando de 9,01 x 10**M *s * até 2,23 x 104 M *s \  o que' constitui um 
forte indicativo de que o mecanismo de transferência de elétron 
não é o mesmo para a série de reações, e estã em desacordo com a 
teoria de transferência de elétron por mecanismo de esfera externa, 
postulada por Marcus. Porém as informações são em número reduzido 
para se chegar a uma analise mais profunda sôbre a espécie monopro 
tortada do complexo de ferro-amino-imino oxima, (Fe111/11^ ) +2/+.
Para se verificar se as duas séries de reações obe 
deceu a Teoria de Marcus, foi feito um rearranjo da equação 2 , 
obtendo-se a equação 110.
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(kl2/fl/ ) 'A22 “ kn  Ki2 (110)
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Uma inclinação de 1,0 para o plote do log [( k ^ /
f*/2)]^A22 versus log K-^ 2' Prediz que as reações, se enquadram
dentro da Teoria de Marcus para a transferência de elétron por me
canismo de esfera externa.
A tabela 30 contem os valores dos log (
e os log K^2/ para as reações com a espécie (FeIII//i:iL ) e a
tabela 31, contêm esses mesmos parâmetros para a espécie
CEferiI/rrLH)+2/+.
As figuras 36 é 37 representam ° plote do
log ( ( k - j ^ / f A 22 versus log K^, para as espécies
e 2+/+ respectivamente,
Na figura 36., o gráfico produziu uma inclinação de
1,02, valor este: que. está em perfeita concordância com a Teoria de
Marcus., para o mecanismo de transferência de elétron por esfera ex
terna, com um intercepto de 7,02, que pela equação 110, intercepto =
7 - 1 - 1  -log k-^, portanto k-^ = 1,05 x 10 M s , tambem em concordancia
7 - 1 - 1com o valor medi. o experimental de 1,64 x 10 M s , Entretanto , 
os dados da tabela 31, os quais são oriundos dos valores contidos 
na tabela 28, para espécie monoprotonada quando colocados na figura 37 não 
reproduzem u^ a relação linear, como se espera pela teoria de Marcus, para 
reações de transferência de elétrons por mecanismos de esfera-externa. A 
discrepância neste plote. e os diferentes valores de mostrados
na tabela 28, confirmam que o mecanismo de transferência de elétron 
não. ê. o mesmo para as reações em estudo com o par redox
2+/+. Tais dados experimentais sugerem para alnumas das 
reações o mecanismo alternativo de transferência de elétron por es 
fera interna.
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TABELA 30 - Dados obtidos a partir dos valores contidos na tabela
27, para a reação redox da espécie (FeIII//IIL ) •
Complexo log [(k12/f1/2)]2A 22 log K^2
Co111(EDTA)” 10,88 4,41
Co111(OX)2~ 15 ,24 7,63




TABELA 31 - Dados obtidos a partir dos valores contidos na tabela
28, para a reação redox da espécie (FeIII//IILH) +2/+  ^#
Complexo log t (k12/f1/2)]2A 22 log K 2^
Co111(EDTA)" 3,16 -1,19
Co111 (OX) 11,04 2,03
Co111(dipic)2 16,86 4,91
Co11(ÈDTA)2~ 6,08 1,19
Co11(phen)2 + 5,69 1, 36
154
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FIGURA 36 - Gráfico do log [ (k^/f )] A 22 versus K12 Para a
„ ^ _  1 1 1  / í  í  t \ *Í"l/0 . , r O* çao redox das especies (Fe L) , a ao u























FIGURA 37 - Gráfico do log [ '>^22 versus log K12 a
ção redox das espécies (FeIII//I]:LH)+2//+; a 25 C





4.8 - Correções Eletrostãticas para os valores de
A Teoria de Marcus descreve a velocidade de uma rea
ção cruzada entre dois complexos, k^2 atribuindo a força da reaçao
38e a velocidade de. auto-troca, aos reagentes individuais, k ^  e k22• 
Isso ê convenientemente expresso em termos de energia livre, pelas 
equações 111 e Ü 2.
AG** = V 2 AG** + AG^ + AG° (. 1 + c‘*> (111)
** Q ** **
a - AG^ ./4 (AG1X + AG22 ) (112)
•k 1e. ^
onde AG representa uma energia livre de ativaçao corrigida ele 
trostaticamente e AG° representa um termo independente de intera 
ções de energia livre corregido eletrostaticamente, As correções
eletrostãticas, envolvem a avaliação da função trabalho, usado na
' _ 39aproximaçao de reagentes carregados no meio reativo . As corre­
ções eletrostãticas tomam uma importância relevante quando a força 
iônica alcança o valor de 0,1 M e  principalmente quando existe uma 
grande diferença em termos de carga, para as reações cruzadas, co
mo CoIII(0X)2 , Co**(EDTA)2 , Co**(phen)2+. As equações que suge
„ „ 7
rem sao necessarias para estimar as correçoes eletrostaticas
AG12 = AGr + w12 “ w2l (113)
AG11 AG11 + W 11 (114)
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* **
AG22 AG22 + w22 (115)
* **
AG 2^ — AG-^2  ^116)
onde AG°2 s o termo de interações de energia livre para a reação 
cruzada, e w2  ^sao os trabalhos eletrostáticos usados para apro
ximar os reagentes e os produtos, respectivamente. As energias Ijl
~  ^  * -k 
vres de ativaçao previstas sao AG^', AGn  e A^22' enc3uanto Ç116 aã
^  «  *  *  ' *  * 
energias independentes dos efeitos eletros táticos sao AG-^,
* ie
e AG22. Para calcular a energia livre, constantes de velocidade e
„ 7
o termo trabalho, as seguintes equações sao usadas :
AG*2 = 592,1 (29,45 - ln k-^) , cal-moi 1 (117)
AG°2 = “ 23,06 CAE) , kcal mol 1 (118.)
★
k, , ° = 6,21 (1012) exp (~ AG -) , M_1s_1 (119)
1± 0,5921
ã = 1 / 2 (d!-d2 d3)1/3, & (120)





onde k^^ é a constante de velocidade de auto-troca, a e o raio 
do composto, d-^ , d2 e d^ são os diâmetros relacionados com os da 
molécula, r e a distância entre os centros de dois,..reagentes num 
complexo ativado, e Z^  e sãò as cargas dos reagentes. A equação
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123, dâ á energia de ativação independente dos efeitos eletrostãti
**
cos (AG^2) e a equação 124 fornece a energia livre de ativação pre
dita AGll
AG12 (agh  + AG22 + AG12 + w12 ~ W21 ~ w22} ^ 2 (123)
AG11 2aG12 AG22 AG12 “ W21 W12 + W11 + W22 (124)
A equação 123 pode ser expressa também como segue
k k k k k k _
AG12 = (AG1;l + AG22 + AG°)/2 (125)
A equaçao 111, e a combinaçao das equações 116, 123 e 125 . Resol.
~  «  kk „ 
vendo a equaçao 111, em funçao do termo AG^, obtem-se a expressão
seguinte:
k k 0 k k
A(AG1;l) + B(AG1;l) + c = o (126)
onde :
A = 4
B = 8aG** + 4aG° - 8AG*Í (127)22 r 12
C = 4AG22(AG22 + AG° - 2AG*2) + (AG°)2 (128)
0 termo AG^ pode ser obtido pela equaçao 114 e k-^ 
pela equação 119.
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Efeitos de interações eletrostáticas sôbre as cons
tantes de velocidade de auto-troca para o par redox (Fe***/**L)+^
~ XIX — III 3—da reaçao cruzada entre os compostos Co (EDTA) , Co (OX)3 ,
TT 24- TT O M ^
Co (phen) 3 e Co (EDTA) estão na tabela 32. Estão também pre 
sentes na tabela 32, os raios dos pares redox dos respectivos rea 
gentes, as constantes de velocidade de segunda ordem, k^2, constan 
tes de velocidade de auto-troca, k22 e/ todas as funções, traba 
lho e as energias livre corrigidas. Na tabela'33 constam os mesmos 
parâmetros da tabela 32, para a reação cruzada entre o par redox
(Fe111/11!,!!) +2//+ e os complexos Co111 (EDTA) ”, Co*** (,0X) 3“ ,
TTT — TT 2— TT 2 +Co (dipic)2 , Co (EDTA) e Co (phen)3
A tabela 32, mostra os valores das constantes de
velocidade de auto-troca (k^) corrigidos para a espécie
(Fe*1*/11) +//®, a partir das reações com os complexos Co*** (EDTA) ,
'i
TTT  ^— TT "?+ TT ? —Co (OX)3 , Co (phen)3 e Co (EDTA) . Nota-se que esses valo 
res de corrigidos, comparados com os correspondentes da tabe
la 27, apresentam diferenças muito pequenas entre os mesmos. Com
excessão de para a reação entre o complexo de ferro e
TTT 3— 4 — 1 — 1Co (OX)3 , o qual apresenta um valor de 8,38 x 10 M s .  Os
outros valores de corrigidos apresentam-se quase homogêneos.
Êssa concordância entre as constantes de auto-troca da espécie de
protonada (Fe***//**L)+//^  é um indicativo de que para as espécies,
Co***(EDTA)”, Co**(phen)2+ e Co**(EDTA)2”, o mecanismo de reação.
de transferência de elétrons ocorra via esfera externa, a qual
obedece a Teoria de Marcus, com um valor médio de de
3,23 x 106 M~1s”1.
A tabela 3 3 mostra os valores das constantes de ve
TTT /TT
locidade de auto-troca corrigidas para1 a especie: (Fe . 7 LH) í ,
~ III — III 3—a partir das reações com os complexos Co (EDTA) , Co (OX)3 ,
TTT — TT 2-* TT 2 +Co (dipic)2, Co (EDTA) e Co (phen)3 . Ao serem comparados
os valores das constantes de auto-troca, k^., corrigidos da tabe
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la 33, com os seus correspondentes da tabela 28, nota-se diferenças 
entre os mesmos e se comparados esses valores entre si, dentro da
própria tabela 33. Uma enorme discrepância ê apresentada pela rea
~ I I I — _çao com o Co (dipic^, enquanto que para as demais reações, di
_  III 3-ferenças menores sao verificadas. Para o caso do Co (OX) ^  o va
9 - 1 - 1  - ~lor de k-j^  e de 1,0 2 x 10 M s obtido através da equaçao de
Marcus, eq.2, não considerando os efeitos eletrostáticos. Quando
corrigido os efeitos eletrostáticos essa constante, k^, adquire
5 - 1 - 1o valor de 1,30 x 10 M s . Este forte desvio, pode ser atribui^
III 3— II 4 —do ao alto valor das cargas das especies Co (OX)^ e Co (OX)^
e possivelmente pela influência da formação de um para iônico nes
sa reação cruzada.
Excluindo-se desta sêrie, o valor da constante de
velocidade de auto-troca de segunda ordem do Co111(dipic)^ i calcu
4 - 1 - 1lou-se um valor medio para as demais de 5,17 x 10 M s
A diferença observada entre k ^  para a espécie de
protonada, 3,23 x 10^ M s^ * e k ^  para a espécie monçprotonada ,
4 - 1 - 1  ~5,17 x 10 M s , pode ser atribuida ao efeito de protonaçao ,
39que segundo Lappin e colaboradores , em trabalho realizado com 
complexos de Ni(III) bis(oxima-imina), no qual foram encontrados 
resultados semelhantes, as velocidades de auto troca de 'elétron
podem se tojrnar mais lentas com o aumento da protonação. Laranjei
7 ~ <ra e Lappin , para reações redox, realizadas com níquel (Ill)amino-
imino-oxima, versus uma série de complexos de cobalto, um valor
médio, determinaram k^^ médio igual a 2,0 x 10 M s . Éum va
g _2. “X
lor aproximadamente 1000 vezes menor que k-^, 3,23 x 10 M s , de 
terminado neste trabalho para as reações redox do ferro(II)amino- 
imino-oxima, também versus uma série de complexos de cobalto. Co 
mo o ligante é o mesmo para os dois metais, níquel e ferro, este 
maior valor de k ^  para o complexo de ferro pode ser explicado em 
termos das respectivas estruturas eletrônicas. O par redox
Ill/li 7 8 *•"Ni L é d e d baixo spin, possui elétrons nos dois níveis de
energia e eg, com uma elevada barreira de energia a ser venci
da durante o processo de auto~troca eletrônica, enquanto que o
para redox FeIII//lIL ê d^  e d^, baixo spin, cujos elétrons estão
todos no- mesmo nível de energia, fc2g‘ Neste caso a barreira ; de
energia e o processo reorganizacional são muito menores, facili^
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Nos estudos efetuados no presente trabalho, para 
procurar estabelecer o comportamento cinético, bem como o prova 
vel mecanismo de reação, entre o complexo Ferro(III/II)amino-imi- 
no-oxima e os reagentes: etilenodiaminotetraacetato(III/II) ;
tris(oxalato)cobaltato(III) e o bis (dipicolinato)cobaltato(III) , 
concluímos o seguinte:
1) 0 complexo de ferro (Fe L) apresenta excelentes 
características, tanto de redutor como de oxidante , suportando 
pH's extremos, pH de 1-9,5.
2) Foi confirmada a forte dependência de pH apre 
sentada pelo composto bem como um primeiro pKa =4,97 e um segun 
do pKa =7,83.
3) As reações da espécie deprotonada, (FeIII//lIL)+//(?
obedecem a Teoria de Marcus, cuja constante de velocidade de auto
g _ 2_ — 2.
troca, possui um valor mêdio de 3,23 x 10 M s , excluindo
se o valor da constante de auto-troca determinada pela reação cru
III 3- ~zada com o Ço (OX)^ .As reações com a especie monoprotonada ,
corrigidos os efeitos eletrostãticos, aparentemente também obede
ce a Teoria de Marcus para as reações de esfera externa , porém
ainda carece de mais dados para se chegar a uma conclusão mais
apurada para este espécie.
A concordância nas razões das constantes de veloci
dáde de segunda-ordem calculadas e medidas experimentalmente para
~ . II 2+as reações cruzadas entre a especie diprotonada Fe LH2 e os com
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T T T  — T T T  T T T  —plexos Co (EDTA) , Co (OX)3 e Co (dipic)^ , sugerem que um 
mecanismo de esfera-externa é dominante para as reações com aque 
la espécie.
4) A etapa determinante da reação ocorre com a 
transferência de elétron*
5) Para o sistema de reação entre o complexo fer 
ro-amino-imino-oxima e o complexo de cobalto EDTA foram determina 
dos as constantes de equilíbrio, cinético tanto da espécie depro 
tonada como da espécie monoprotonada do complexo de ferro ,
K (deprot) = !'41 x 11)4 e Kmonoprot)= 28'78'
6) Foi determinada a constante de formação do par 
iônico Kp^ = 22,77 M * para a reação entre o complexo de ferro- 
amino-imino-oxima e o tris(oxalato)cobaltato(III).
7) Foi também confirmado o potencial para a espé 
cie FeIII/IILH = 0,47 V.
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